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DE CHIMIE.

HT. MÉTAUX ÉLECTROPOSITIFS QUI .lOUENT PRUNCIPA-

LEMEJVT LE ROLE d’ÉLÉATENT ÉLECTROPOSITIF DANS

LES COAIBINAISOAS SALINES.

i De V07\

l7or ne se rencontre dans la nature qu’en petites

quantités; on en trouve dans presque tous les pays,

quoiqu’il soit plus abondant dans les contrées les plus

chaudes du globe. Il est toujours à l’état natif, tantôt

assez pur, tantôt mêlé avec des sulfures et des arséniures

métalliques. Il accompagne souvent le sulfure de fer, et,

d’après l’expérience de Galm, il existe à peine une py-
rite dans laquelle on ne puisse découvrir des traces d’or,

en l’examinant avec l’exactitude convenable. C’est dans

TAmérique méridionale, et dans les monts Oural en

Sibérie
,
qu’on l’obtient en plus grande quantité et avec

le moins de peine. On l’y rencontre ordinairement en

grains plus ou moins volumineux, mêlés avec du gra-

vier, du sable et de la terre, ou entraîné avec le sable

dans les rivières. En 1826, on a trouvé dans la mille

Zarewo-Alexandrov/sk, située dans l’Oural, un morceau
d’or natif, qui pesait dix kilogrammes et demi; il était

accompagné de plusieurs autres du poids d’un à deux

kilogrammes. Les principales mines d’or de l’Europe

existent en Hongrie.

Jêor ayant été débarrassé de la plupart des matières

ITT. ï
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éirangères, par ie lavage el la lévigation, on emploie le

mereure, pour l’extraire de ses minerais; on fait passer

l’excès du mercure
,
à travers une peau mince, chain oisée

,

et on soumet le résidu à la distillation
;
le mercure se vo-

latilise et laisse l’or, aecompagné fort souvent d’une cer-

taine c|uantitéd’argent.Voici comment on opère pour con-

naître la richesse des mines d’or : on dissout l’or dans l’eau

régale, on chasse l’excès d’acide par l’évaporation, et on

verse dans la liqueur une dissolution de sulfate ferreux,

rjui précipite l’or; on le recueille sur un filtre que l’on a

d’aliord pesé, on le lave et on le sèche. Pour essayer le

sulfure de fer aurifère, on pulvérise le sulfure, et on le

traite par l’acide nitrique fumant, qui ne dissout pas

for et le soufre. Ce dernier est ensuite volatilisé par la

<'aIcination dans un creuset; l’or reste. Cet essai pré-

sente peut-être plus de facilité, en grillant ie sulfure de

ici\ jusqu’à ce que tout le soufre soit brûlé, pulvérisant

le résidu, et le lavant à grande eau, pour enlever les

parues légères; l’or reste, et peut être débarrassé des

dernières portions d’oxide ferrique, au moyen de l’acide

hydroclilorique, qui dissout cet oxide. D’après Boiissin-

gaidt, on peut, de cette manière, faire l’essai sur cin-

quante grains, et laver la pyrite grillée et pulvérisée

dans un tube de verre un peu large et fermé par un
bout.

Pour purifier l’or qu’on rencontre ordinairement dans

le commerce, on le dissout dans l’eau régale, on verse

du sulfate ferreux dans la dissolution, on lave le préci-

pité, on le fait digérer avec de l’acide hydroclilorique,

puis on le réunit en un culot par la fusion avec du
nitre et du borax.

La couleur et les propriétés physiques de l’or sont

généralement connues. L’action de l’air et du feu n’al-

tèrent pas son éclat. A l’état de pureté il est plus mal-

léable qu’aucun autre métal, et presque aussi mou que

du plomb; il durcit lorsqu’on le forge, et s’il est allié à

un autre métal, il se fendille quand on continue de ie

forger; c’est pourquoi, il faut le faire rougir de temps
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à autre, pour pouvoir le forger juscpfà ee (ju’il soit

aminci convenablement. Sa ductilité n’a presque pas de

limites; un grain d’or peut être tiré en un fil long de

5oo pieds, et on réduit ce métal en feuilles, qui n’ont

pas plus de Tr-Jirro 3e pouce d’épaisseur. Son exten»

sion va encore plus loin dans les galons d’or. On re-

(^ouvre un cylindre d’argent de ^ de son poids d’or;

])uis on le tire en un fil, dont trois aunes pèsent un
grain, et dont l’or fait ~ du volume. Reaumur couvrit

3Go parties d’argent de i partie d’or, et tira le tout en

un fil, dont il fallait six pieds, pour peser un grain.

Ce fd fut ensuite aplati au laminoir jusqu’à la largeur

de ^ de pouce, ce qui l’allongea en meme temps d’un

quart. Cependant le microscope ne put y faire aperce-

voir le plus petit point ou l’argent ne fût pas couvert;

la pellicule d’or était égale à 3’un pouce. Acette

grande extensibilité, l’or joint beaucoup de ténacité;

d’après les essais de Sickingen,un fil d’or, long de
‘2 pieds sur ~ de lignes de diamètre, porte près de

i 6 livres ^ avant de se rompre. L’or est moins fusible

que l’argent et le cuivre, et exige environ -hyo5 degrés

therraométriques pour entrer en fusion. Tl luit alors avec

une couleur vert-de-mer, qui redevient jaune par le re-

froidissement. Il est peu volatil
,
et, dans nos fourneaux

ordinaires, on peut le tenir très-long-temps fondu, sans

<}Uil perde de son poids; mais lorsqu’on le fait fondre

dans le foyer d’uii grand miroir ardent, il se volati-

lise, et une plaque d’argent, tenue à quelques pouces

au-dessus, est dorée par ses vapeurs. Si on laisse une

grande masse d’or se refroidir lentement, la partie qui

se solidifie la première cristallise en pyramides courtes

à (juatre faces. L’or se contracte par le refroidissement

plus qu’aucun autre métal
,
de sorte qu’on ne pourrait

point s’en servir pour des ouvrages coulés. La pesanteur

spécifique de l’or varie entre 19,4 et 19,65, suivant qu’il

a été plus ou moins comprimé. Sa couleur devient plus

paie par^la fusion avec du borax; mais il rfqirend sa

-î
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(X)uleur jaune
,
quand on le fait fondre avec du nitre ou

du sel marin.
^

Oxides d’or. L’or a moins d’affinité pour l’oxigène

qu’aucun autre métal. Seul, il ne s’oxide à aucune tem-,

pérature par le contact de l’air, quoiqu’il puisse, en

combinaison avec d’autres corps oxidés, passer à l’état

d’oxide, et meme 'être vitrifié. On a prétendu qu’à

une très-haute température, il brûlait et se cotivertis-

sait en oxide pourpre, par exemple, par l’effet de dé-

charges électriques, ou quand on l’expose à un courant

brûlant de gaz hydrogène et de gaz oxigène. Mais ce

n’est là, en grande partie, qu’une illusion d’optique,

provenant de ce que l’or se volatilise à une très-haute

température, et qu’à l’état de division extrême ou il se

trouve, après la condensation
,
sa couleur est purpurine.

En effet, d’une part, il est très-peu probable qu’il

puisse s’oxider à la température à laquelle son oxide se

réduit; d’une autre part, on obtient cette poudre pur-

purine, soit quand des fils d’or sont volatilisés par la

décharge électrique dans le gaz hydrogène, soit quand
for est précipité d’une dissolution très-étendue par des

corps qui le réduisent. Si donc il y a oxidation, dans ce

cas, elle ne peut avoir lieu que pendant le refroidisse-

ment
,
quand la masse divisée se trouve en contact avec

l’air, sur un grand nombre de points.

Il n’est cependant pas tout-à-fait incroyable que l’or

puisse avoir un oxide pourpre, quoique la chose ne soit

j>as encore prouvée. Jusqu’à présent, nous ne lui con-

naissons, avec certitude, que deux degrés d’oxida-

tion.

I® Oxide aureux. On l’obtient en versant à froid

une dissolution de pofasse caustique sur du chlorure

aureux; ce dernier est décomposé, et il se sépare une

poudre verte
,

qui est l’oxide aureux. Cet oxide est en

partie dissous parla lessive; mais il ne s’y conserve pas

long-temps, et commence bientôt à se décomposer, en

donnant de l’oxlde aurique et de l’or métallique; ce
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dernier couvre le veireet, vu par transparence, il paiait

vert, absolument coinine une feuille cfor qu’on regarde

de la même manière.

L’oxide aureux est formé de 96,13 parties de métal

et 3,87 d’oxîgène : il résulte de là (jue c’est, après les

oxides Liraneux et mercureux, la base salifiable (jui

contient le moins d’oxigène.

L'oxide au/ique peut être préparé par différents

procédés. IjC meilleur consiste, d’après Pelletier, à dis-

soudre du chlorure aurique dans l’eau, et à faire digé-

rer la dissolution avec un très-léger excès tie magnésie;

l’oxide aurique se précipite en combinaison avec la ma-

gnésie, et il en reste une petite (piantlté dans la liqueur,

à l’état d’aui’ate magnésique. On lave bien le précipité

avec de l’eau, jusqu’à ce que ceile-ci ne se colore plus

en jaune quand on y ajoute de l’acide hydrochlorique;

puis on fait digérer la combinaison avec de l’acide ni-

trique, qui enlève la magnésie, ainsi que des traces

d’oxique aurique, mais laisse la plus grande partie de

ce dernier sans le dissoudre. Quand on emploie de fa-

cide nitrique étendu, on obtient un oxide clair, jaune-

rougeâtre, qui est Xhjdrate aurique; tandis que, quand
on se sert d’acide concentré, l’oxide est anhydre, noir

ou d’un brun foncé. Au lieu de magnésie, on peut aussi

se servir d’oxide zincique. Si l’on veut précipiter le

chlorure aurique par un alcali, il faut en ajouter moins

que le chlore n’en exige pour sa saturation. On obtient

ainsi, au bout de quelques heures, ou en moins de

temps, si le mélange a été fait à chaud, un pi’écipité

jaune clair, qu’on a regardé pendant quelque temps,

comme du sousmuriate aurique, mais d’oii l’on pouvait

extraire le chlorure d’or, parle lavage à l’eau bouillante.

Si les dissolutions sont concentrées, et qu’on les em-
ploie à chaud, on obtient l’oxide anhydre de couleur

foncée. L’oxide, précipité par un alcali, retient de ce

dernier, et il faut l’en débarrasser par l’acide nitrique.

L’hydrate aurique doit être séché sans le secours de la

chaleur, et donne ainsi une masse d’un brun (diâtain, à

\
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cassure vitreuse. En le séchant à -h loo degrés, il se

contracte proniptement, perd son eau, devient noir

et se réduit en partie. Dans le premier cas, il se

dissout sans résidu dans l’acide hydrochlorique
;

dans

le dernier, il reste de For non dissous. En cotiser-

vant pendant long-temps de l’oxide aur’ic|ue, même à

l’obscurité, il se couvre peu à peu d’une brillante pelli-

cule d’or; et cet effet est produit rapidement quand
l’oxide est exposé aux rayons solaires, ou même seule-

ment à la lumière du jour. Chauffé jusqu’au rouge nais-

sant, il se décompose, dégage de l’oxigène, et laisse de

l’or. On a été pendant long-temps dans l’incertitude sur

la nature chimique de l’oxide aurique; c’est à un tra-

vail intéressant de J. Pelletier jeune, (jue nous devons

dlêtre fixé à cet égard.

Ce chimiste a fait voir que l’oxide aurique a très-peu

des propriétés qui cai*actérisent les bases salifiahles, et

([ue l’acide hydrochlorique est le seul acide qui le dis-

solve. La dissolution de l’oxide aurique dans les acides

nitrique et sulfurique concentrés, loin de ressembler à

la combinaison d’une base avec un acide, est plutôt

analogue aux dissolutions des acides métalliques dans

ces acides. Il en est précipité par l’eau. Cependant l’or

se dissout, d’après Mitscherlich, dans l’aeide sélénique,

avec formation de sélénite aurique. Au contraire
,
l’oxide

aurique possède à un haut degré la propriété de s’unir

aux ah'alis, et de former avec eux des sels particuliers,

presque incolores : l’eau ne le sépare pas de ces combi-
naisons, mais tous les acides l’en précipitent, excepté

l’acide hydrochlorique. Pelletier a démontré (pie la dis-

solution alcaline d’or qu’on obtient en ajoutant un ex-

cès d’alcali à une dissolution de chlorure aurique, n’est

pas un soussel double, et que la même combinaison peut

être obtenue sans la présence de l’acide hydrochlorique.

Il traita par la potasse causti(|ue
,
l’oxide auritjue bien

lavé, qu’on obtient en précipitant le sel aurique par un
excès de magnésie; l’oxide auriipie fut dissous, et forma
avec l’alcali une conibinaison incolore, qui laissa déposer
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oxide aiiri{[iie par révaporalioii, prit une couleur jaiuie

quand on y versa de Facide hydrochlorique, parce qu’il

se forma du chlorure aurique, et donna, par Facide ni-

trique, un précipité d’hydrate aurique. En outre, Pelle-

tier a trouvé, qu’en faisant houillir de Foxide aurique

avec unn dissolution de chlorure potassique ou soditpie,

celle-ci prend une couleur jaune, acquiert la propi’iété

de réagir à la manière des alcalis, et contient du chlo-

rure aurique et del’aurate potassicpie. Si on Fétend d’une

assez grande quantité d’eau pour qu elle devienne inco-

lore, et qu’on y ajoute de Facide hydrochlorique, elle re-

prend sa couleur jaune, par suite de la décomposition

de Fauratc. Les terres alcalines produisent les mêmes
phénomènes que les alcalis. Quand on sursature une dis-

solution d’or avec de la baryte, on obtient un précipité,

qui est du suraurate barytique., et la liqueur incolore

renferme du chlorure barytiijue et de l’aurate barytique.

Par l’évaporation
,

la terre se convertit en carbo-

nate, et se précipite avec Foxide aurique, sous forme

d’une poudre violette. Du reste, ces aurates sont très-

peu connus jusqu’à présent; on sait seulement qu’ils

existent. Le seul c[u’on ait étudié un peu plus, est Fau-

rate ammonique
,
connu ordinairement sous le nom

cVor fulmifiant

^

nom qu’il doit à ce qu’il se décompose
avec une détonation terrible, quand on le chauffe dou-

cement. On l’obtient en précipitant une dissolution rie

chlorure aurique par un excès d’ammoniaque, avec le([uei

on le fait digérer; on recueille le précipité sur un libre,

et on le lave à Feau bouillante, jusqu’à ce (jueia liqueur

qui passe ne trouble plus la dissolution d’argent; puis

on le fait sécher sur du papier dans un endroit chaud,

dont la température ne puisse pas atteindre celle de

Feau bouillante. Il existe deux espèces d’or fulminant

L’une est d’un jaune foncé, et se forme quand on pré-

cipite la dissolution d’or par une petite quantité d’am-

moniaque : c’est une com!)lnalson d’aurate ammonique
avec une certaine quantité de chlorure aurique, qui,

lorsqu’on la distille dans une cornue de verre avec dix •
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à douze fois autant de silice en poudre fine, donne de

Teau, de Facide hydrochlorique et du gaz nitrogène. L’or

reste à l’état métallique, avec Facide silicique, qui ac-

([uiert ainsi un aspect brun -rougeâtre. Cet or fulminant

exige pour détoner une température plus élevée que

l’autre, et le bruit qu’il produit n’est pas très-fort. Au
contraire. For fulminant qui a été bien lavé par l’ébul-

lition avec Feau ammoniacale ou mieux encore avec une

eau contenant de la potasse caustique, a une couleur brune

jaunâtre, tirant sur le pourpre; après la dessiccation, il

détone très-facilement avec un grand bruit accompagné
d’une faible flamme. 11 fait explosion, soit en le chauf-

fant un peu au-delà du degré d’ébullition de Feau, soit

par un fort coup de marteau, et quand la quantité en

est considérable, il perce la plaque métallique sur laquelle

il se trouve placé. Chauffé dans un vase assez fort

pour que celui-ci ne soit pas brisé, il brûle lentement

sans détonation; la meme chose arrive quand on le

mêle avec une grande quantité d’une poudre quelconque

et qu’on chauffe le mélange. La préparation de cet or

fulminant exige beaucoup de précautions, et on ne doit

pas en garder, si ce n’est sous Feau; encore ce mode
de conservation n’est-il pas sûr. Sa composition n’a pas

été déterminée. Après, l’avoir fait brûler dans des vais-

seaux fermés, on trouve un peu d’ammoniaque parmi

les produits de la combustion, qui consistent en eau et

en gaz nitrogène. Scheele décomposa de For fulminant,

mêlé avec du sulfate potassique, dans une cornue, à Fo-

rifîce de laquelle il avait attaché une vessie mouillée. Il

' obtint une quantité de sel ammoniac, équivalente en-

viron à la trentième partie de l’or fulminant, de Feau,

de l’ammoniaque et du gaz nitrogène. D’après ce résul-

tat, For fulminant contiendrait plus d’ammoniaque qu’il

n’en faut pour la décomposition de l’oxide aufique
;
mais

il est à présumer que Scheele s’est servi de l’espèce

d’or fulminant citée la première. Proust a trouvé que
loo parties d’or fulminant, décomposées parle gaz sul-

fide hydrique, donnaient yâ parties d’or. Ce qu’il v a
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de plus vraisemblable, c’est que l’or lulminant pur est

composé de telle manière, que l’ammoniaque et l’oxide

aurique se décomposent exactement l’un l’autre; et s’il

renferme en meme temps une quantité d’eau telle, que

l’oxigène de celle-ci soit égal à celui de l’oxide aurique,

il contient ^4 t pour loo d’or. Il est probable aussi que

l’acide hydrochlorique qu’on y trouve, et qui répand

l’odeur de chlore pendant la décomposition de l’or ful-

minant par la percussion
,
tient à ce que la préparation

n’avait pas été bien lavée. Pour réduire l’or qui se

trouve dans l’or fulminant, il faut faire digérer ce der-

nier avec de l’acide hydrochlorique étendu, et mettre

dans la liqueur du fer, du zinc ou du mercure, qui ré-

duisent l’or. On arrive au meme résultat quand on jette

de l’or fulminant, par petites portions, dans du soufre

fondu, ou quand on le triture avec une grande quan-

tité de borax, et qu’on fait fondre le mélange. L’affi-

nité de l’oxide aurique pour l’ammoniaque, est si puis-

sante
,

qu’il enlève cet alcali à tous les acides. Ainsi,

quand on fait digérer de l’oxide aurique avec du sulfate

ammonique
,

il se forme de l’or fulminant, et la liqueur

devient acide.

L’oxide aurique se combine par la fusion avec diffé-

rons flux vitreux, et leur donne une couleur de rubis.

A cet effet, on se sert particulièrement d’une combinai-

son d’oxide stannique et d’or, dans des proportions qui

ne sont pas encore connues, et à laquelle on donne le

nom de pourpre de Cassius. Aoici le procédé à l’aide

duquel on obtient le plus beau pourpre d’or. On dissout

de l’or dans un mélange d’acide nitrique et de sel ammo-
niac, on évapore la dissolution jusqu’à siccité

,
et l’on

redissout le sel dans l’eau. Or prend alors une dissolu-

tion d’étain pur de Malacca, faite avec quatre parties

d’acide nitrique, et une partie d’acide hydrochlorique ,

étendu de moitié d’alcool; on ne met que peu d’étain à

la fois dans la liqueur acide, que l’on refroidit autant

que possible, pendant que la dissolution s’opère. L’étain

ayant été dissous, on étend la liqueur de 8o fois autant
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fléau, el comme la couleur du précipité dépend parti-

culièrement de l’état tie dilution de la liqueur, il faut

chercher à régler celle-ci avec soin. A cet effet, on verse

un peu de la dissolution d’étain dans quatre verres, et

on ajoute dans clmque verre une quantité d’eau, tjui

doit aller en croissant dans une certaine proportion; on

plonge ensuite un tube de verre dans la dissolution

d’or, et l’on essaie dans quel verre on obtient la plus

belle couleur, quand on y enfonce le tube. D’après cela,

on étend toute la dissolution d’une quantité d’eaLi pro-

portionnelle à celle qui se trouve dans ce verre, puis

on y verse goutte a goutte la dissolution d’or. On ob-

tient ainsi une liqueur d’un beau pourpre, qui est

d’abord transparente, et d’ou le pourpre se dépose peu

à peu , de manière qu’elle se décolore. On la filtre,

et on lave le pourpre. Si, au lieu d’observer ces précau-

tions, on mêle les dissolutions à l’état concentré, il se

forme un précipité brun-noirâtre, qui est un ail iage

i’or et d’étain, qui prend, par le brunissoir, un éclat

métallique jaune, et qui, chauffé dans un creuset, fond

et donne un régule jaune-pâle. Les dissolutions peu

étendues donnent bien une espèce de pourpre; mais sa

couleur est très-foncée et devient noire par la dessicca-

tion. Le pourpre de Cassius sert surtout pour colorer

les émaux et pour faire des rubis artificiels, qu’on ob-

tient en le fondant avec du verre de cristal ou avec du

strass. Il arrive quelquefois que la coideur disparaît

par la fusion; mais elle renaît, quand on tient le mor-

ceau de verre dans la flamme fumante d’une substance

végétale. La présence de l’oxide stannique ne contribue

pas à la couleur du flux; car on peut aussi la produire

en précipitant le chlorure aurlque par le nitrate mercu-

reux, et ce précipité sert au même usage. D’après Mai’-

cadieu, on obtient aussi du pourpre, en faisant fondre

l’or av€‘C l’étain ou le zinc, et traitant l’alliage par l’a-

cide nitrique, (jui laisse du pourpre indissous; l’acide hy-

drochlorique s’empare du métal oxidable , en laissant

de l’or métaHifjue. On peut même se procurer du pourpre
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avec de l’or en feuilles pulvérisé. On ne sait pas encore

avec certitude dans quel état se trouve l’or dans le pour-

pre. Plusieurs chimistes pensent, qu’il est à l’état mé-

tallique, simplement mêlé av'^c l’oxide stannique; ce-

pendant quand on réduit un sel d’or, mêlé avec une pou-

dre quelconque, le mélange donne bien une poudre d’un

rouge de brique, dont l’aspect n’a rien de métallique;

mais cette poudre ne possède pas la couleur claire et transpa-

rente du pourpre, et quand on calcine ce dernier dans

une petite cornue, il prend la même couleur rouge de

brique, ce qui prouve que l’or a repris la forme métal-

lique par l’effet de la calcination. En outre, le pourpre

abandonne 7 , 5 pour cent d’eau, sans une trace de gaz

oxigène. Il résulte de là, qu’il doit être une combinai-

son d’oxide stanneux et d’or à un degré particulier d’oxi-

dation, moins élevé que celui de l’oxide aurique , et plus

élevé que celui de l’oxide aureux (ce dernier est vert);

et ils doivent être unis dans une proportion telle, que

i’oxide stanneux puisse se combiner avec tout l’oxigène

([ue l’oxide d’or abandonne à la clialeur rouge. En même
temps, le pourpre de Cassius est un hydrate; car à -h loo

degrés, et à quebjues degrés au-dessus, il conserve son

eau sans altération. Il contient en outre une certaine

quantité d’oxide stannique, simplement mêlé avec lui;

cet oxide s’est formé aux dépens de l’air contenu dans

l’eau, employée pour étendre les liqueurs, et il a été

précipité de la dissolution par l’eau. Ce qui prouve que

le pourpre ne renferme, ni de l’or métallique, ni de

l’oxide aurique, c’est (ju’il se dissout dans l’ammonia-

que caustique, qui laisserait le métal sans le dissoudre,

ou formerait de l’or fulminant avec l’oxide, si l’an de

ces deux corps s’y trouvait. La dissolution amnmniacalc
est un liquide rouge foncé, d’où le pourpre se précipite,

à l’état de gelée, par l’évaporation spontanée de l’am-

moniaque; quand on traite le pourpre calciné par l’eau

régale, celle-ci dissout l’or, tandis que l’oxide stannique

reste. Le pourpre humide est décomposé par l’acide hy-

drocblorique bouillant, ([Uî dissout l’oxide stannique et
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laisse l’or; mais quand il a été calciné, il n’en est pas

attaqué
,
parce que l’oxide stanuique qui a été chauffé

au rouge
,

est insoluble dans les acides. J’ai trouvé le

pourpre de Cassius formé de 6/^ parties d’oxide stan-

nique, de 28,35 d’or, et de 7,65 d’eau. Si l’or y était

à l’état d’oxide aurique, l’oxide stanneux aurait eu be-

soin exactement de toute la quantité d’oxigène contenue

dans l’oxide aurique, pour se transformer en oxide stan-

nique; mais la méthode qu’on suit pour préparer le pour-

pre
,
paraît démontrer que l’or y est moins oxidé que

dans l’oxide aurique. D’autres chimistes ont trouvé sa

composition différente. Proust dit qu’il contient 76 par-

ties d’oxide stannique et 24 parties d’or métallique;

Oberkampf a trouvé dans le pourpre foncé 60,18 par-

ties d’oxide stannique et 89,82 d’or; et dans le pourpre

clair 20,58 d’oxide stannique et 79/^2 d’or. Ces diffé-

rences tiennent évidemment à ce que la combinaison

chimique qui constitue le pourpre de Cassius, est mê-
lée avec de l’oxide stannique.

La difficulté qu’on éprouve à obtenir l’oxide aurique

à l’état isolé, sans qu’il s’en réduise une partie, est la

cause des différences qu’on observe dans les données

des chimistes sur sa composition. J’ai trouvé qu’il ren-

ferme 10,77 pour cent d’oxigène, et que l’or y est com-
biné avec trois fois plus d’oxigène que dans l’oxide au-

reux. Au reste, l’analyse de l’oxide aurique est une tâche

très-difficile. La proportion d’oxigène qu’il renferme a

été déterminée d’après les quantités de mercure et de

phosphore qui sont nécessaires pour réduire une cer-

taine quantité d’or.

Avant de quitter les oxides d’or, je dirai encore un

mot de l’existence probable d’un oxide pourpre, inter-

médiaire entre les deux précédons, qui se forme dans

la préparation du pourpre de Cassius, ainsi ([ue quand
on traite des sels d’or par des substances animales ou

végétales. Quand une dissolution d’or est mise en con-

tact avec la peau
,

les cheveux
,

les ongles ou d’autres

parties semblables, elle les teint d’une couleur pourpre
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{ lès-intense
,
qnl n’est pas de l’or métallique, car elle

est translucide sur des membranes transparentes. Du
papier coloré eu pourpre par une dissolution d’or, de-

vient doré, quand on l’introduit humide dans du gaz

pbosphure d’hydrogène, qui ramène l’or à l’état métal-

lique. En mêlant une dissolution d’or avec différentes

couleurs végétales, elles en sont précipitées; le préci-

pité renferme l’oxide pourpre, et n’est pas décomposé

par l’acide hydrochlorique. Oberkampf a trouvé qu’en

dirigeant, pendant long-temps, un courant de gaz hy-

drogène h travers une dissolution de chlorure aurique,

la liqueur jaune devient d’un beau pourpre
,
sans qu’il

se forme un précipité; si ensuite on la chauffe, elle

laisse déposer de l’or métallique et repasse au jaune.

Comme la manière de produire le pourpre de Cassius

montre clairement que l’or ne peut pas s’y trouver à

l’état d’oxide aurique, il faut qu’il soit réduit jusqu’à

un certain point; et comme il n’est attaqué par les aci-

des, ni dans le pourpre d’or, ni dans d’autres précipités de

couleur pourpre
,

il devient probable que cet oxide

pourpre n’est point une base salifiable. Ne se pour-

rait-il pas qu’il constituât un degré d’oxidation inférieur

à celui de l’oxide aurique, et ne serait-il pas possible

(ju’ii tînt le milieu entre l’oxide aureux et l’oxide au-

rique
,

puisque l’or fait un saut tout-à-fait insolite

pour se combiner dans l’oxide aurique avec une quan-

tité d’oxigène triple de celle qui entre dans la compo-
sition de l’oxide aureux. Pins loin, nous verrons que

l’osmium et l’iridium possèdent de semblables oxides

intermédiaires.

Sulfures d'or. L’oi' se combine avec le soufre en

deux proportions.

C Sulfure aureux. On l’obtient en faisant arriver

du gaz sulfide hydrique dans une dissolution aqueuse et

bouillante de chlorure aurique. Il se forme simultané-

ment de l’acide sulfurique, de l’acide hydrochlorique et

de l’eau, et le sulfure se précipite. Il est d’un brun

foncé
,
presque noil'. Après la dessiccation d est noiiy en
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masse, mais d’un brun foncé en poudre. Quand on le

chauffe, il abandonne du soufre, et laisse de l’or. On n’a

pas encore examiné jusqu’à quel point il est sulfobase.

2^ Le sulfure antique^ qu’on peut nommer avec

tout autant de droit sulfide aurique

^

se forme, quand
on précipite à froid, par le sulfide hydrique, une dissolu-

tion d’or, étendue d’eau. On l’obtient aussi, par la voie

sèche, en faisant fondre du persulfure de potassium avec

de l’or en excès; il se forme un sulfaurate potassique,

que l’on peut dissoudre dans l’eau. Les acides précipi-

tent du sulfide aurique de la dissolution. C’est une masse

floconneuse, d’un jaune foncé, qui devient encore plus

foncée par la dessiccation
,
et abandonne le soufre à une

flouce chaleur. Cette combinaison joue le rôle d’une

sulfobase à l’égard des sulfides électronégatifs, et forme

avec eux des sulfosels particuliers; mais, envers les

sulfures électropositifs, elle se comporte comme un sul-

fide. C’est pour cela qu’elle se dissout dans les sulfures

alcalins, et chasse, à l’aide de l’ébullition, le sulfide

hydrique des suUbydrates. Le sulfide aurique se dissout

dans la potasse caustique bouillante
,
et laisse une cer-

taine quantité d’or réduit; en effet, pour passer à l’é-

tat de sulfure de potassium, la potasse cède son oxigène,

non pas à i’or, mais au soufre, et le potassium qui ré-

sulte de cette désoxidation
,
se combine avec une cer-

taine quantité de soufre, qu’il enlève aussi à i’or; de

sorte que l’or qui était uni à ces deux portions, se

trouve réduit.

Le sulfide aurique est formé, d’après l’analyse d’O-

berkampf
,
de 80,47 parties d’or et 19,53 de soufre

;
ou

100 parties de métal se combinent avec 1247^7 8 e soufre,

pour le produire, composition proportionnelle à celle de

l’oxide aurique. Le sulfure aureux est formé de 99., 5 1

parties d’or et 7,49 8 e soufre.

Phosphure d’or. Uor se combine facilement avec le

pliospbore. 1 ^a combinaison est plus fusible que l’or seul

et a une couleur pâle presque blanche. Quand on la cal-

cine à l'air libre, ellese déeompose, et le phosphore brûle.

M-
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I ji faisaiiî passer dn gaz phosphure triiydrogène à (ra-

vers nue dissointion d’or, il se préciplle d’n])ord de !'or

métallique, d’après les essais d’Ohei'kampf; mais ensuite,

lorsque le sel est déeomposé, le gaz que l’on continue à

faire arriver dans la liqueur, se combine avec l’or et donne
naissance a une masse noire, homogène, d’un aspect

îîullement métallique, qui n’est pas altérée à la tempé-

rature ordinaire de l’air; jetée sur des charbons ardens,

elle brûle avec les phénomènes qui accompagnent ha-

bituellement la combustion du phosphore, et laisse de

l’or métallique. Mis dans une dissolution d’or, ce phos-

phure se décompose, et donne naissance à un ])récipité

d’or, pendant que le phosphore s’acidifie. Les expérien-

ces d’Oberkampf ne décident pas si, dans cette opéra-

tion, l’hydrogène se sépare du phosphore, ou s’il se

combine en même temps avec l’or.

On ignore si l’or s’unit au carbone, lilack a trouvé

qu’en cémentant long-temps ce métal entre des char-

l)ons, il acquiert la belle couleur jaune, (|ukà Venise on

donne aux sequins, et dont on y fait un secret. Cepen-
dant la couleur jaune ne s’étendait pas p]ns loin qu’à la

su rface.

L’or ne se combine pas avec l’hydrogène. Cependant
Hitter a prétendu qu’en se servant de h! s d’or, pour

décomposer l’eau par la pile, il se formait au côté né-

gatif une combinaison d’or et d’hydrogène.

AlliaQ'es cVor. Les combinaisons de j’oi' avec les radi-

eaux des alcalis et des terres, n’ont pas encore été exa-

minées.

L’or se combine aisément avec Varseuic, l.es vapeurs

même de ce métal
,
quand elles rencontrent de l’or

chauffé au rouge, se combinent avec; lui, de manière à

donner naissance à une masse métaliicpie
,
grise et cas-

"i y <) O
d’rarse-sante, qui renferme environ d’arsenic

nie suffit pour priver l’or de sa maÜéak'ilité
,
sans que

sa couleur en soit altérée

t) En sinvnnt un ordre l ii^onreiix
,
dons i’histoire des alfia-*
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Ojj trouve l’or combiné avec le tellure dans plusieurs

mines de la Transylvanie. La combinaison porte le nom
de telluride auriqae

^

se comporte comme élément élec-

tronégaiif à l'égard des tellurures
,
et forme avec eux des

telltfraurates particuliers. Il correspond par sa composi-

tion à l’oxide aurique, et prend naissance, quand on

j)récipite du chlorure aurique par le telluride hydrique

ou le tellurure potassique. Dans l’or graphique, l’or

est combiné avec une proportion double de tellure, de

manière à former un telluride h^peraurique

,

qui est

uni à du tellurure argentique; ce dernier joue le rôle

de base.

L’or s’unit facilement à Xantimoine
^
quand on les

fait fondre ensemble; il en résulte un alliage pâle et cas-

sant, qui se décompose en totalité, quand on le tient

long-temps fondu dans un vase ouvert, et laisse l’or pur.

L’alliage d’une partie d’or et de dj platine a une

couleur jaune pâle
,
semblable à celle de l’argent terni

,

et possède beaucoup de malléabilité. Par une plus

grande quantité de platine, l’or perd totalement sa

couleur et sa malléabilité, et devient très-réfractaire,

léor peut être allié, par la fusion, à Xmdium

,

au

rhodium et à Vosmium ; il forme avec eux des com-
posés malléables, qui conservent assez la couleur de

l’o!’, quand celui-ci y prédomine.

Parties égales d’or et de palladium donnent un al-

liage presque blanc; il suffit d’une petite quantité de

palladium pour pâlir la couleur de l’or.

L’or et Xargent produisent un alliage aussi fusible

que i’or, mais dont la couleur est plus pâle. Quatre
parties d’or et une d’argent constituent Xélectrum des

Anciens, composé qu’on croyait plus brillant à la lumière

ges
,
je ne devrais parler que de ceux qui sont formés par des

métaux qui ont déjà été décrits; mais j'ai cru devoir m’écarter

de cette règle pour les métaux les plus employés; car c’est parmi
<’es derniers que le lecteur va naturellement chercher leurs alliages

.,'.ver les métaux dont on fait un usage moins bahjucnt.
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du feu que l’argent. Un alliage semblable se rencontre

dans le règne minéral et a reçu le même nom.O
^

t> y

D’après les intéressantes recherches de Boussingault

,

les alliages d’or et d’argent qu’on trouve dans la nature,

sont toujours le résultat de combinaisons en propor-

tions définies. Le plus ordinaire de ces alliages est

composé de 35,22 parties d’argent et de 64,78 d’or,

proportion telle, que l’or exigerait, pour passer à

l’état d’oxide aurique
,

trois fois plus d’oxigène que
l’argent n’en prendrait pour se convertir en oxide ar-

gentique. L’alliage forme des cristaux cubiques d’un

jaune clair, et sa pesanteur spécifique est de 12,666.

En calculant sa densité d’après celle de ce.s élémens sépa-

rés, elle devrait être dê 16,931; cette combinaison a

donc augmenté de volume. Un autre alliage natif, qui

cristallise également en cubes, renferme 78,4 parties

d’or et 26,6 d’argent; ce dernier y est donc combiné
avec une fois et demie autant d’or que dans le précé-

dent. Un troisième alliage contient 84,7» parties d’or

et ] 5,29 d’argent, c’est-à-dire une quantité d’or, qui

est, relativement à l’argent, double de celle qui entre

dans le premier. Dans un quatrième alliage
,
on trouve

88,o4 d’or et 11,96 d’argent, ou quatre fois plus d’or

que dans le premier. Sa pesanteur spécifique est de 14,7
et devrait être de 18,228, d’après le calcul. Les multi-

ples de l’or, dans ces quatre combinaisons, sont donc j ,

f 4 ,
2 et 4* fi paraît encore exister quelques alliages

dans d’autres proportions; mais ils sont plus rares., et

il est possible qu’ils soient de simples mélanges de deux
d’entre les précédens.

Le mercure se combine aisément avec l’or, et forme
avec lui un amalgame blanc, qui, lorsqu’il a été pré-

paré à chaud et qu’on le laisse refroidir lentement,
forme des cristaux dendritiques ou des prismes à quatre
pans. L’amalgame saturé est ferme et dur; mais il se

ramollit quand on le pétrit ou qu’on le fait chauffer.

Soumis à la distillation, il se décompose, et l’or reste

pur. On emploie ordiiiairement cet amalgame pour do-

III. O



I 8 ALLIAGES d’or.

rer le laiton
,

le cuivre ou l’argent. A cet effet, on dé-

cape bien le métal, on le chauffe, et on l’enduit d’a-

cide nitrique, et d’un peu de iiK^cure, de manière à

l’cn couvrir uniformément
;
puis on y applique l’amal-

game d’or, et on chasse le mercure par la chaleur. L’or

reste à la surface du métal
,
sous forme d’un enduit

brun foncé. On le couvre ensuite d’un mélange pulvé-

rulent de nitre, de sel ammoniac, de vitriol de fer et

de vert de gris, soit seul, soit pétri avec de la cire fon-

due, et on le chauffe jusqu’à ce que la masse commence
à fumer. L’or prend alors une couleur plus claire, et

un peu du métal qu’il couvre, passe à l’état d’oxide,

qu’on enlève en faisant bouillir la pièce dans une disso-

lution d’une partie de tartre et de deux parties de sel ma-
rin. Enfin, on polit la pièce dorée avec le brunissoir ou

la sanguine, ce qui sert en même temps à étendre l’or

uniformément sur tous les points de la surface métallique.

La dorure sur cuivre et sur laiton a la couleur de l’or, mais

celle sur argent est toujours un peu brunâtre. Il existe

une autre méthode pour dorer l’intérieur des vases et

des objets qui n’ont pas besoin d’être nettoyés souvent.

On imbibe des petits morceaux de toile de lin d’une

dissolution d’or dans l’acide nitrique et le sel marin
,
on

les fait sécher et on les réduit en cendres. On prend alors

un morceau de liège lisse, légèrement charbonné à un
des bouts, on l’humecte

,
on le trempe dans la cendre,

et on frotte la surface du métal jusqu’à ce qu’elle soit

entièrement couverte d’or. On la polit ensuite avec du
linge fin

,
étendu sur un morceau de liège mou. Cette

dorure est susceptible d’un très-beau poli.

L’or et le cuivre pur forment un alliage malléable.

Celui dont on se sert pour les bijoux ordinaires, et qui

contient 28,6 pour cent de cuivre, se ternit assez sou-

vent par l’usage, et prend un aspect sale, ce qui pro-

vient de l’oxidation du cuivre. On peut lui rendre sa

couleur primitive, en le lavant avec un peu d’ammonia-

que caustique. Le cuivre impur fait perdre à l’or sa

malléabilité, et, d’après Hatchett
,

la monnaie de cuivre
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suédoise le rend cassant comme du verre. Ainsi que je

le dirai plus loin, on ajoute du cuivre à l’or destiné

pour être monnayé ou travaillé.

I/or allié à -^7 de bismuth donne un composé cas-

sant, d’un jaune pâle. Il ne faut pas plus de de
bismuth pour rendre l’or cassant, et lorsqu’on fait fon-

dre de l’or et du bismuth, Tun près de l’autre, la mal-
léabilité du premier en souffre.

IJétain a une très-grande affinité pour l’or. J’ai dit

plus haut qu’ils se précipitent ensemble à l’état métal-

lique
,
quand on mêle des dissolutions concentrées de

chlorure aurique et de chlorure stanneux. En faisant

fondre le précipité, on obtient un alliage blanc, qui

n’est pas malléable. Quand on fond du pourpre de Cas-

sius avec du nitre, l’étain est réduit en même temps que

l’or, malgré la présence du nitre, et l’on obtient un ré-

gule blanc. Une faible quantité d’étain ne détruit pas la

malléabilité de l’or, et il est encore un peu malléable

quand la quantité d’étain s’élève jusqu’à -7^.

Le plomb s’allie aisément à l’or, auquel il fait perdre

sa malléabilité; avec -^7 de plomb on obtient une combinai-

son qui a la couleur de l’or, mais qui est cassante comme
du verre. Il suffit de de plomb pour priver l’or de

sa malléabilité. Les deux métaux peuvent être séparés

par la coupellation
,

ainsi que je le dirai à l’occasion

de l’argent.

Deux parties de laiton détruisent la malléabilité de

62 parties d’oR

Le nickel et l’or forment un alliage cassant, de cou-

leur jaune pâle; cependant on ne sait pas si cet alliage

a été fait avec du nickel exempt d’arsenic.

' L’or allié à -A- de cobalt donne une combinaison d’un

jaune mat, qui n’est nullement malléable. Elle ne l’est

même pas quand elle ne renferme que ^ de cobalt;

mais for qui n’en contient que 7^, peut être forgé.

L’or et \e fer produisent, en s’alliant, une combi-
naison malléable, (jiii est susceptible d’être laminée et

2.
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(le recevoir des empreintes. Elle est blanche ou grise,

et peut être trempée, de sorte qu’on peut l’employer

pour fabriquer des instrumens tranchans.

Le manganese s’unit à l’or et forme avec lui une

masse métallique, cassante, d’un gris jaunâtre, qui ne

s’altère pas â l’air
,

et qui est décomposée quand on le

fait rougir dans des vaisseaux ouverts, ou qu’on la sou-

met à la coupellation.

Essai de Vor travaillé. La mollesse de l’or empêche
de l’employer à l’état de pureté dans la fabrication des

monnaies et des bijoux. Pour lui donner plus de solidité,

on y ajoute de l’argent ou du cuivre, ou un alliage de

tous les deux. Ces mélanges sont réglés comme il suit :

une livre, poids de marc, formant huit onces, poids

ordinaire, est partagée en 24 karats, dont chacun con-

tient 12 grains. Quand l’or travaillé contient ~ d’ar-

gent ou de cuivre, on dit qu’il contient 21 karats

d’or, etc. En Suède, les orfèvres ne peuvent pas em-
ployer de l’or à moins de 18 karats et 4 grains. La
qualité de l’or employé est déterminée par le contrôle,

qui marque d’un timbre l’or qui a été trouvé bon, et

brise celui dont le titre est trop bas. Je m’étendrai da-

vantage là-dessus en parlant de l’argent.

Il existe plusieurs méthodes pour essayer l’or travaillé

et pour le purifier. Je vais les indiquer en peu de mots.

On essaie d’abord l’or sur une pierre de touche avec

ce qu’on appelle les aiguilles à essayer. La pierre de

touche (cornéenne lydienne) est une espèce de trapp

noir et poli. Les aiguilles sont de petites bandelettes

d’or, alliées avec différentes proportions d’argent ou de

cuivre; on en a pour chaque demi-karat au moins depuis

i5 jusqu’à 28 4? et elles sont faites avec cinq mélanges

différons; savoir: avec de l’argent pur, du cuivre pur,

un mélange de | d’argent et de k de cuivre, un mélange

de parties égales de cuivre et d’argent, enfin, un mé-
lange de 3- d’argent et de cuivre. On frotte l’or qu’on

veut essayer, sur la pierre de touche, et à coté de la trace
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qu’il laisse
,
on en fait une autre avec raiguille dont la

couleur se rapproche le plus de la sienne. L’or qu’on

essaie est alors au même titre que l’aiguille dont la

trace métallique ressemble le plus à la sienne. Quand
on connaît ainsi à peu près le degré de pureté de l’or,

on le réduit par le marteau en plaques minces, on le fait

fondre dans une coupelle avec 3 ^ antant d’argent pur

qu’il contient d’or fin
,

et avec 3 à 4 fois autant de

plomb que pèse cette masse, et on fait partir le plomb
à l’aide de la coupellation, opération dont je parlerai

plus au long à l’article de l’argent. L’or et l’argent res-

tent; le cuivre s’oxide en même temps que le plomb,

et passe avec lui dans la coupelle. On appelle cette opé-

ration inquartation
^
parce que l’or entre pour un quart

dans l’alliage coupellé, proportion qui permet d’en ex-

traire complètement l’argent
,
sans que l’or restant perde

sa cohérence. On réduit l’alliage d’or en une lame

mince, qu’on roule sur elle-même en forme de cornet

et que l’on fait rougir. On la pèse et on l’introduit dans

de l’acide nitrique pur, très-étendu, et surtout exempt

d’acide nitreux et d’acide bydrocblorique. Ifargent est

dissous, et l’or reste sans être attaqué. L’acide étant

saturé
,
on verse sur le métal de l’acide nitrique plus

fort que le premier, mais exempt aussi d’acide hydro-

cblorique, et on finit par faire bouillir la liqueur,

afin d’enlever tout l’argent. La ^l’oportion de ce der-

nier étant telle, que l’or conserve la forme de cornet,

il est bien plus facile de laver et peser, que s’il tombait

en poudre; car, dans ce dernier cas. on serait obligé

d’efnployer un filtre, et le résultat de l’essai serait moins
certain. On fait bouillir l’or avec de l’eau distillée, jus-

qu’à ce que celle-ci ne soit plus troublée par une dis-

solution de sel marin, puis on le retire avec soin et on
le fait rougir. La perte que la masse a éprouvée pen-

dant la coupellation
,
indique la quantité de cuivre qui

était contenue dans l’alliage, et l’on trouve la propor-

tion d’argent par le poids d(' l’or qui reste. Quand on
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fait cette opération, il ne faut pas oublier qu’il se dis-

sout de l’or, si l’acide nitrique contient de l’acide hydro-

clilorique ou de l’acide nitreux; à la vérité, la quantité

dissoute est peu considérable dans le dernier cas, mais

assez pour conduire à un résultat inexact.

Le procédé qui consiste à séparer l’or de l’argent ou
du cuivre par l’acide nitrique, a reçu le nom de départ.

Il peut aussi être exécuté en grand; mais il ne fournit

pas de l’or parfaitement pur, et va tout au plus jusqu’à

23 karats et lo grains. Les frais qu’il occasionne ne

sont pas compensés quand la quantité d’or est si faible,

qu’elle ne s’élève qu’à un grain tout au plus.

H existe encore d’autres méthodes pour purifier l’or

en grand.

Cémentation, On aplatit bien l’or, on l’entoure,

dans un creuset
,
d’un mélange pulvérulent de 4 parties

de brique pilée, i de vitriol fortement calciné et i de

sel marin, puis on le tient pendant seize à dix-huit heures

à la chaleur rouge. Les vapeurs d’acide hydrochlorique et

d’acide sulfurique qui se forment, dans ce cas, attaquent

l§s métaux mêlés avec l’or, et la brique pilée s’oppose à

la fusion de la masse. Si la première cémentation ne

suffit pas pour purifier l’or
,
on la répète

;
mais alors on

prend du nitre, au lieu de sel marin. On emploie ce

même procédé pour affiner la surface de pièces d’orfè-

vrerie d’un titre inférieur
,

après quoi on les polit.

Dans ce cas, la cémentation produit le même effet

que le tartre et le sel marin
,
quand on les fait bouil-

lir avec l’argent dont on veut rendre la surface plus

blanche. Jl est aisé de s’apercevoir que l’or a été cé-

menté, à ce que la trace sur la pierre de touche in-

dique de l’or à 24 karats, cas dans lequel on est tou-

jours fondé à soupçonner une pareille cémentation.

Si l’on coupe avec des ciseaux une pièce d’or ainsi

cémentée
,
la tranche est au même degré de pureté que

la surface, parce que l’or pur de la surface suit les ci-

seaux. Iknc faut donc couper la pièce qu’à moitié, bri-
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ser ie reste, et essayer la surface de la cassure sur la

pierre de toiiclie (i).

2 " Fusion avec le sulfure antirnonique. On vernit

un creuset avec du borax; à cet effet, on répand ce

dernier à l’état de poudre sur la paroi interne humec-
tée du creuset, puis on le fait fondre. Après avoir fondu,

dans ce creuset
,
deux parties de sulfure antiinonique

,

on y introduit une partie d’or dont le titre ne doit pas

être au-dessous de t 6 karats. Le soufre se combine alors

avec les métaux étrangers, tandis que l’antimoine s’unit

à l’or. On verse l’alliage d’or et d’antimoine, et on re-

met les scories, qui contiennent encore de l’or, dans

le creuset, avec une nouvelle portion de sulfure antimo-

nique
;
on obtient alors un or plus chargé d’antimoine, ^

et des scories que l’on peut fondre encore une fois avec

deux parties de sulfure antirnonique. On réunit tous les

régules d’or et d’antimoine, on les fut refondre avec

deux parties de sulfure, et on décompose le régule qui

en résulte par la fusion dans des vases ouverts. Pour fa-

voriser la volatilisation de l’antimoine, on souffle légè-

rement avec un soufflet à main sur la masse fondue, jus-

qu’à ce que l’or soit clair; ou bien on fond le régule dans

un large creuset avec trois fois autant de nitre, de

sorte que l’antimoine est oxidé, tandis que l’or reste

à l’état métallique. Si l’or destiné au raffinage est à moins
de i6 karats, il faut, dans la première fusion, ajouter

du soufre en même temps que le sulfure antirnonique.

3° Fusion avec Voxide plomhique et le soufre.

Après qu’elle est exécutée, on ajoute à la masse, de la

poudre de charbon, et on obtient de l’or allié avec du
plomb, que l’on soumet à la coupellation.

(i) A îa Monnaie de Paris, on a eu un exemple frappant 'de

cette extensibilité de l’or. Quelques louis d’or, qui avaient cir-

culé dans le commerce, furent trouvés d’une pesanteur extraor-

dinaire, et l’on soupçonna qu’ils contenaient du platine. On les

coupa en deux, sans apercevoir autre chose que de l’or; mais
quand on lesl^risa, ou (ju’on les fit dissoudre, on reconnut qu’ils

étaient en platine, couverts d’une légèic couche d’or.



^4 de LOSMIUM.

4*^ ()ü cémente Ait l’or réduit en feuilles minces, avec

du suroxide manganique,à la chaleur de l’or fondant,

puis on fond la masse avec trois fois son volume de verre

Usages de l'or. Les usages économiques de l’or sont

généralement connus. En outre, il est employé, en rai-

son de son prix élevé et de sa belle couleur
,
à divers ob-

jets de luxe. Dans ces derniers temps on a essayé de

substituer quelques préparations d’or dans le traitement

des maladies vénériennes à celles du mercure, qui pro-

duit de mauvais effets quand on en fait un long usage;

de sorte qu’on cherche depuis long-temps un moyen
pour le remplacer. L’expérience générale n’a pas encore

0 prononcé à cet égard. 11 est remarquable que l’emploi

de l’or coûte moins que celui du mercure, parce qu’on

administre le premier en doses très-faibles.

”2 . De Vosmium,

(>e métal a été découvert, en i8o3, par Smithson Ten-

nant. On le trouve dans les minerais de platine. Il

forme des grains à part, doués de l’éclat métallique,

ordinairement blancs
,
très-durs , tantôt arrondis et in-

égaux à la surface, tantôt lameileux et cristallins, qui

sont répandus en plus ou moins grande quantité dans

les minerais de platine; parmi (*eux de l’Oural, il en

est qui contiennent des grains d’osmium remarquables

par leur volume, leur éclat et leur texture lemelleuse.

Oes grains sont un alliage d’osmium et d’iridium, un

osmlure d’iridium. Le minerai de platine lui-rnéme ren-

ferme aussi une petite quantité d’osmiure d’iridium,

qu’on dirait y avoir été introduit par fusion, et qui,

après la dissolution du minerai, reste sous forme de

paillettes brillantes, très-déliées.

Pour extraire l’osmium de ces grains, on les réduit

en poudre fine, ce qui est très-difficile, parce qu’ils

unissent à une grande dureté la ténacité d’un métal. 11

faut d’abord les briser avec un marteau d’acier sur une

forte plaque de meme métal
,
dans laquelle ils s’enfon-*
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ct'îiL quelquefois
;
ensuite on les réduit à l’état de poudre

très* fine, ce qui s’exécute avec assez de facilité, com-
parativement à la résistance qu’ils offrent d’abord. Mais

iis se chargent, par la trituration, d’une grande quantité

de fer, qu’on enlève en faisant digérer la poudre pen-

dant quelques heures dans l’acide hydrochlorique. On la

sèche ensuite
,
on la mêle avec une quantité tout au

jdus égale de nitrate potassique, et on introduit le mé-
lange dans une petite cornue de porcelaine; on lute h

cette dernière un récipient tubulé, d’où part un tube

propre à conduire les gaz
(
voyez la fig. t^m. i ).

On chauffe la cornue, d’abord très-doucement; puis on
cîi élève peu tà peu la température, jusqu’à ce qu’étant

au rouge blanc, il ne se- dégage plus de gaz. Le gaz qui

se développe est reçu dans de l’ammoniaque caustique.

Dans cette opération, les métaux décomposent le nitre,

s’oxiJent aux dépens de l’acide nitrique, et se combi-

nent ensuite avec la potasse. Le gaz oxide nitrique,

mis en liberté
,
entraîne une portion d’un oxide d’os-

îiiiiim volatil ou acide osmique, qui est absorbé par

rammoniaque et lui donne une couleur jaunâtre. Une
autre partie de cet oxide volatil se dépose dans le ré-

cipient sous forme d’une masse cristalline.

Dans cette opération, il peut arriver que la masse

passe de la cornue dans le récipient. C’est ce qui a lieu,

soit quand on emploie trop de nitre, de sorte que celui-

ci présente, à l’état fondu, une surface horizontale qui

ne tarde pas à se couvrir d’écume, par le dégagement

du gaz, et à monter dans le col de la cornue, soit quand

d s’est introduit d’autres corps combustibles dans le mé-
lange, dont la présence produit une déflagration qui

chasse la masse avec violence dans le récipient. Mais il

est facile de prévenir ces deux causes d’accident.

Tout dégagement de gaz ayant cessé, on laisse refroi-

dir l appared, et on enlève le flacon contenant l’ammo-

niaque. On retire le récipient, et on en détache l’oxide

volatil en y versant de la li(|ueur ammoni(|ue. T^a masse

qui reste dans la cornue, est dissoute dans l’eau; la
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dissolution est d’un brun foncé et contient une combi-

naison de potasse avec les deux oxides métalliques. Il

ne faut pas la filtrer, parce que le papier la décompose
en grande partie. On la verse dans une cornue, et on y
ajoute, soit de l’acide nitrique en excès, soit de l’acide

bydrochlorique
;
on lute un récipient à la cornue, et on

distille la majeure partie de la liqueur à une très-douce

chaleur. L’oxide d’osmium passe avec l’eau, et on ob-

tient un liquide incolore, doué d’une odeur forte et dés-

agréable : c’est une dissolution aqueuse de l’oxide vo-

latil.

En parlant de l’iridium
,
nous reviendrons à la masse

qui reste dans la cornue.

On a deux méthodes pour extraire l’osmium de

l’oxide volatil qui a distillé, c’est-à-dire de l’acide os -

inique.

I® On sature l’acide osmique avec de l’ammoniaque

dont on met un excès, on introduit le mélange dans

un flacon mal bouché, on le place dans un endroit oii

il puisse être chauffé de + 4d à + 6o degrés, et on l’y

laisse pendant quelques heures. La liqueur, auparavant

d’un jaune clair, prend peu à peu une teinte plus foncée,

et finit par devenir d’un brun noirâtre et opaque. On
la retire alors du flacon, on évapore l’excès d’ammo-
niaque, on reçoit sur un filtre l’oxide brun foncé qui

s’est précipité, et on le lave bien. Pendant cette opé-

ration, l’acide osmique et l’ammoniaque se décompo-
sent réciproquement; du gaz nitrogène se dégage avec

une légère effervescence, il se forme une dissolution

d’oxide susosmieux dans l’ammoniaque, et par l’évapo-

ration la majeure partie de l’oxide se précipite. Une
portion reste dans la dissolution, quand celle-ci con-

tient de l’acide nitrique ou de l’acide bydrochlorique ;

dans ce cas, la liqueur- filtrée est brune ou jaune. Pour
en retirer l’ox-tde, on y ajoute de la potasse ou de la

soude caustique, et on l’évapore de nouveau jusqu’à ce

(jue toute I’ammonlacjne soit chassée. L’oxide ainsi ob-

tenu contient de l’aniniouiaquc : on le dissout à chaud
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dans l’acide hydrochlorique concentré
,
on ajoute un

peu de sel ammoniac à la dissolution
,
on l’évapore à

Sîccité, on introduit le résidu salin, dans une cornue,

et on le chauffe lentement jusqu’au” rouge, température

à laquelle on maintient la masse jusqu’à ce qu’il ne se

dégage plus d’acide hydrochlorique. L’ammoniaque du

sel ammoniac décompose le chlorure susosmieux : de

l’acide hydrochlorique et du gaz nitrogène se dégagent,

du sel ammoniac se sublime, et l’osmium reste sous

forme d’une masse cohérente, boursoufflée, poreuse,

douée de l’éclat métallique et d’une couleur grise tirant

sur le bleu.

On dissout l’acide osrnique dans l’eau, on mêle la

dissolution avec de l’acide hydrochlorique et on ajoute du

mercure au mélange, qu’on met ensuite digérer dans un
llacon bien bouché, aune température de + 4o degrés.

Le mercure réduit l’osmium, et il se forme du chlorure

mercureux
,
ainsi qu’un amalgame pulvérulent d’osmium

et de mercure, dont une très-petite quantité se dissout

dans le mercure excédant. La liqueur prend peu à peu

une légère teinte brunâtre, provenant de la présence

d’un chlorure d’osmium, qui n’est complètement décom-

posé qu’en prolongeant, pendant plusieurs jours, la di-

gestion avec le mercure (i). On retire de la liqueur le

mercure, ainsi que la masse qui s’est précipitée, on lave

le mélange et on le sèche; puis on l’introduit dans une

cornue, et on le chauffe, jusqu’à ce que tout le mercure

et tout le chlorure mercureux soient sublimés : l’osmium

reste sous forme d’une poudre noire, n’ayant nullement

l’aspect métallique.

Il est assez difficile d’obtenir de rosmium doué d’un

grand éclat métallique, et de quelque cohérence. Ce-

(i) La meilleure manière d’extraire l’osmium de cette liqueur

colorée, consiste à y verser de l’ammoniaque, à évaporer le mé-
lange jns<|u’à siccité, et à eliaulTer le sel ammoni<ju<' dans une
cornue, comme il a été dit plus haut.
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})endant on peut, par le moyen suivant, réunir de pe-

tites quantités de ce métal en un seul morceau. On sou-

met Foxide volatil à une douce, chaleur, on y fait

arriver un courant de gaz hydrogène, et on fait passer

le mélange gazéiforme par un tube de verre dont on
fait rougir une partie. Il se forme de Feau, et l’osmium

se dépose peu à peu, à Fétat de- masse cohérente, sur

l’endroit rouge et autour de cet endroit. Sa couleur est

blanchâtre comme celle du platine, mais moins bril-

lante, et tirant un peu sur le bleu gris. Quand il est ré-

duit en feuilles minces, on peut le ployer un peu,

avant qu’il rompe, mais ensuite il reprend parfaite-

ment sa forme primitive. Il est très-facile à pulvériser.

Sa pesanteur spécifique est d’environ lo. Au feu ordi-

naire, il n’est, ni fusible, ni volatil, pourvu qu’il soit

à l’abri du contact de l’air.

L’osmium
,

tel qu’on l’obtient par la réduction avec

le mercure, est très-combustible. Allumé sur un point,

il continue à rougir, forme de Foxide volatil ou acide

osmique, et brûle sans résidu. Quand il est dans un état

ou il présente plus de cohésion
,

tel qu’on l’obtient par

une forte calcination, il cesse de brûler dès qu’on le re-

tire du feu. Si l’on met un peu d’osmium sur le bord

cFune feuille de platine, et qu’on chauffe cet endroit au
bord extérieur de la flamme d’une lampe à esprit de vin,

la flamme devient éclatante au-dessus de la feuille
,
comme

celle du gaz oléfîant. Ce phénomène tient à ce que le gaz

acide osmique qui se mêle avec la flamme, est réduit

par elle; de sorte qu’il se précipite simultanément du
cbarbon et de Fosmium

,
qui rougissent dans la flamme (

i ).

Il en résulte un moyen fort commode pour découvrir

la présence de Fosmium dans les métaux qui accompa-

gnent le platine.

Ij’osmium, qui n’a pas été fortement chauffé, se dis-

sout <'i l’aide de la chaleur dans l’acide nitrique : il se

(i) Le chlore, le broiüe el l’iocle prochusent le même phêiio-

îîièiie el par une cause semblable.
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forme de l’oxide volatil, qui distille avec l’eau de l’acide.

L’eau régale produit aussi de l’oxide volatil. Apres

avoir subi l’action de la chaleur rouge, l’osmium n’est

plus soluble par la voie humide. Sous ce rapport, il

ressemble assez au silicium et au titane. Chauffé dans

le gaz chlore
;

il forme avec ce corps un composé so-

lide et volatil, qui est vert, quand la proportion de

chlore est faible, et rouge, lorsque ce dernier y est en

plus grande proportion
;
je décrirai ces chlorures en par-

lant des sels d’osmium.

Oxides d'osmium. L’osmium se combine avec l’oxi-

gène en un plus grand nombre de proportions qu’au-

cun autre métal. On lui connaît cinq degrés d’oxidation

,

dont quatre sont parfaitement démontrés; le cinquième,

intermédiaire entre le troisième et le dernier, existe, sui-

vant toutes probabilités. Parmi ces oxides, il n’y a que

le plus élevé de tous, c’est-à-dire l’oxide volatil ou acide

osmique, qui puisse être préparé directement. On obtient

les autres en décomposant des chlorures correspondans

par un alcali.

Oxide osrnieux. On l’obtient en versant de la

potasse caustique dans une dissolution de chlorure dou-

ble osmieux et potassique, dont je décrirai la prépara-

tion en parlant des sels d’osmium. La liqueur ne se

trouble pas de suite
;
mais

,
au bout de quelques heures,

il s’en est déposé une poudre d’un vert foncé presqiuî

noir, qui est \hydrate osmieux. La potasse, mise en

excès
,

retient une portion d’hydrate dans la liqueur

,

dont la teinte est d’un vert jaunâtre sale. Le précipité

d’hydrate osmieux contient de la potasse, qui est com-
binée avec lui, et qu’on ne peut pas lui enlever parle la-

vage avec de l’eau. Chauffé au rouge, cet hydrate donne
de l’eau, mais ne laisse dégager, ni de l’oxigène, ni de

l’oxide volatil; au contact de l’air, il s’oxide et se vola-

tilise. Chauffé ave(^ des corps combustibles, il détone,

et l’osmium se trouve réduit. Le gaz hydrogène le ré-

duit sans le secours de la chaleur; il se forme de l’eau

et il se dégage de la chaleur. T/hydrate osmieux se dis-
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sout avec lenteur, mais complètement, clans les acides
,
et

donne des dissolutions d’un vert foncé.

L’oxide osmieux est formé de 92,66 parties d’os-

mium et 7,44 d’oxigène.

2® Oxide susosmieux. On l’obtient en sursaturant

d’ammoniaque l’acide osmique, et exposant la liqueur,

c[ui est d’un jaune doré, à une température de -h [\o

à H- 60 degrés : il se dégage du gaz nitrogène, la

liqueur devient d’un brun noirâtre, et dépose de l’oxide

susosmieux. Mais la plus grande partie de celui - ci

reste en dissolution dans l’ammoniaque, et ne se préci-

pite c|ue pendant l’évaporation. L’oxide obtenu est noir;

et, après la dessiccation, d’im brun noirâtre. C’est une

combinaison d’oxide susosmieux, cl’ammoniacjue et d’eau.

Si on le chauffe
,

il fuse avec dégagement de lumière : du

gaz nitrogène et de l’eau sont mis en liberté, et le mé-

tal est réduit; mais il y en a beaucoup d’entraîné par

le gaz. En le faisant bouillir avec de. la potasse causti-

que, on peut même l’obtenir fulminant. Il se dissout peu

à peu dans les acides
;

les dissolutions sont d’un brun

jaunâtre, et deviennent d’un brun tout-à-fait noirâtre,

pour peu qu’elles se chargent de sel. Il se dissout aussi

dans les carbonates alcalins fixes, mais, par ce moyen,

on ne peut le débarrasser de l’ammoniaque. Lorsqu’on

évapore la dissolution et qu’on la sature par un acide,

l’oxide peut être précipité par la potasse caustique, mais

il retient encore de l’ammoniaque. La dissolution de

cet oxide dans un acide n’est précipitée ,, ni par le zinc,

ni par le fer, Il est composé de 89,24 parties de métal

et 10,76 parties d’oxigène; l’osmium y est combiné

avec une fois et demie autant d’oxigène que dans l’oxide

précédent.

3° Oxide osmique. On se procure du chlorure double

osmique et potassique
,
en mêlant de l’osmium en poudre

avec du chlorure potassique, et chauffant le mélange

dans un courant de gaz clilore. I.e sel obtenu est dissous

dans l’eau, et mêlé avec du carlionate potassique ou

sodique. La liqueur ne se trouble pas de suite, mais peu
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h peu elle laisse déposer de l’oxide osmique. Si on la

chauffe, l’oxide se précipite sur-le-champ.Un excès de car-

bonate potassique retient une partiede l’oxide dans la dis-

solution, qui est alors d’une couleur brune très-foncée; en

la faisant bouillir, presque tout l’oxide se précipite. Le
précipité paraît d’abord brun; mais, rassemblé, il est

noir. Il contient de l’alcali en combinaison
,
que l’on

peut enlever par l’acide hydrocblorique étendu
,
sans

que l’oxide se dissolve en même temps. On obtient cet

oxide par la voie sèche
,
en pulvérisant le chlorure dou-

ble, le mêlant exactement avec du carbonate sodique,

et chauffant le mélange dans une cornue. Il se sublime

un peu d’acide osmique
,
formé aux dépens de l’air ren-

fermé dans l’appareil, mais la majeure partie de l’oxida*

reste sans subir de changement; on enlève les sels par

l’eau, et l’alcali au moyen de l’acide hydrocblorique.

L’oxide bien lavé se présente sous forme d’une poudre

noire, et peut être chauffé au rouge, a l’abri de l’air, sans

subir d’altération
;
mais, au contact de l’air, il passe à un

plus haut degré d’oxidation et se volatilise. Il est réduit

par le gaz hydrogène
,
sans le secours de la chaleur exté-

rieure. Chauffé avec des corps combustibles, il détone.

Il n’est pas soluble dans les acides
;
cependant il con-

stitue une oxibase susceptible de s’unir aux acides, au

moment de sa formation. L’osmium s’y trouve combiné
avec deux fois autant d’oxigène que dans l’oxide osmieux;

par conséquent l’oxide osmique est composé, sur loo
parties, de 86, i 5 d’osmium et de i3,85 d’oxigène.

4° Acide osmique ou oxide d'osmium volatil. On
le prépare en brûlant l’osmium, ou en l’oxidant au
moyen de l’acide nitrique. Le meilleur moyen de l’ob-

tenir pur et sous forme solide, consiste à souffler deux
boules, l’une près de l’autre, sur un tube de baromètre,

à mettre de l’osmium
,
métallique dans une, et a faire

passer lentement du gaz oxigène à travers le tube, pen-

dant qu’on chauffe rosmium à la flamme d’une lampe à

esprit de vin. L’osmium passe à l’état d’oxide volatil
,

qui se dépose dans la seconde boule
,
(ju’on a soin de re-
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froidir. On dirige l’excès de gaz oxigène à travers un
petit tube, contenant un peu d’hydrate potassique bu-

mide; ou on le reçoit dans de l’ammoniaque caustique,

pour absorber le gaz acide osmique, entraîné par le

gaz oxigène. On obtient aussi de l’acide osmique sous

forme solide, en faisant fondre l’osmium ou l’osmiure

d’iridium avec du nitre; mais dans ce cas la potasse du
nitre en retient la plus grande partie en combinaison.

L’osmiure d’iridium, qu’on fait rougir dans le gaz oxi-

gène, ne donne que des traces d’acide osmique.

Dans cet état, l’acide osmique est incolore et translu-

cide. îl se condense en longs cristaux prismatiques et

réguliers, dont la forme n’a pas été déterminée. Il a une

odeur extrêmement âcre et pénétrante, rappelant celle

du chlorure de soufre
;

il attaque la poitrine et excite à

tousser. La vapeur d’acide osmique produit
,
même quand

elle est très-étendue, une sensation brûlante sur le blanc

de l’œil. Sa saveur est âcre, brûlante, nullement acide.

A la température de la main, il est mou comme de la

cire; à une température un peu plus élevée, mais bien

au-dessous de q- i oo degrés, il fond et se réduit en un
liquide clair comme de l’eau, qui prend, en se solidi-

fiant, une forme cristalline. Si alors on augmente tant soit

peu la chaleur, il entre en ébullition et se sublime en

longues aiguilles transparentes. L’eau le dissout avec

lenteur, mais en quantité considérable. On peut le faire

fondre dans l’eau sans qu’il en soit dissous beaucoup
plus promptement. La dissolution a l’odeur et la saveur

de l’acide osmique, mais ne rougit pas la teinture de

tournesol. Il se dissout dans l’alcool et dans l’éther; les

dissolutions sont incolores, se décomposent au bout de

quelques heures, et laissent déposer de l’osmium réduit.

Quand on étend d’eau la dissolution alcoolique
,

ou
qu’on verse de l’éther dans la dissolution aqueuse, l’acide

osmique n’est pas réduit. Beaucoup de substances orga-

niques, surtout la graisse et les matières extractives, ré-

duisent assez lapiclement l’acide osmique dissous dans

ces liquides. Au contraire, il n’est pas réduit, sans le
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secours de la chaleur, par le gaz hydrogène, comme le

sont les degrés inférieurs d’oxidation. J’ai dit précédem-

ment, comment on doit s’y prendre pour extraire l’os-

mium de l’acide osmique au moyen du gaz hydrogène.

Sur les charbons ardens, il se réduit avec détonation.

Le mercure et tous les métaux qui surpassent celui-ci

en affinités, réduisent, par la voie humide, l’acide

osmique. Quand on le mêle avec un autre acide, les

métaux en précipitent de l’osmium pur; mais d’une dis-

solution d’acide osmique seul
,

iis précipitent un mé-

lange d’osmium et d’osrniate du métal employé pour

opérer la précipitation.

L’acide osmique ne s’unit pas aux acides. 11 forme,

au contraire, avec les bases, des sels particuliers, les os-

Cependant son affinité pour les bases est généra-

lement très-faible
;
par la voie humide, il ne déplace pas

l’acide carbonique des carbonates
,
et la chaleur le chasse

de ses combinaisons avec la plupart des bases. Il n’y a

que les alcalis fixes qui retiennent, à la chaleur h'ouge,

une quantité considérable d’acide osmique; mais déjà

l’eau met une partie de ce dernier en liberté, de sorte

(ju’on peut l’obtenir par la distillation. Les osmiates

sont jaunes
,
et, sous forme solide, d’un jaune orangé.

Si l’on fait absorber l’acide osmique gazeux par

l’hydrate potassique, on obtient une masse saline d’un

roux foncé, qui se dissout dans l’eau et la colore en

jaune d’or. Quand on dissout l’acide osmique solide

dans l’ammoniaque caustique, il paraît se fondre, et l’on

voit s’en écouler des gouttes jaunes, qui se prennent en

une masse saline de couleur orange. Le sel répand à l’air

une forte odeur d’acide osmique et se dissout dans l’eau,

à laquelle il communique une teinte jaune d’or; j’ai

parlé plus haut de sa décompositio^i à -L 4^ à 6o de-

grés. Si l’on ajoute de la potasse caustique à une dis-

solution d’acide osmique, la liqueur devient jaune et

perd son odeur; que l’on y verse alors un acide, la

couleur disparaît et l’odeur revient.

Tfacide osmique est composé de 75,6721 parties d’os-

in.
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iniiiin el croxigene; le mêlai y est comhine avec

<|Matre fois autant croxlgène que clans l’oxlcle osmieux.

Sa capacité de saturation n’est pas connue.

Dans les degrés d’oxidation de i’osrnium, qui viennent

d’etre décrits, les multiples d’oxigène sont :: i , i p

et 4- De multiple 3, qui manque, existe probablement
aussi. En effet, l’osmium possède un chlorure corres-

pondant à ce degré, chlorure qui n’a été obtenu, jusqu’à

ce jour, qu’à l’état de sel double en combinaison avec

le chlorure ammonique, d’ou l’on n’a pas pu extraire

l’oxide, parce qu’en y ajoutant un alcali, l’ammonia-

que, cjui est mise en liberté, réduit sur-le-cbamp cet

oxide à l’état d’oxide susosmieux.

Oxide bleu d'osmium. L’osmium a un oxide bleu,

(|ui n’est certainement pas un degré particulier d’oxida-

tion, mais parait résulter, comme les oxides bleus du
molybdène et du tungstène, d’une combinaison de deux

degrés d’oxidation. Déjà Tennant
,
qui ne connaissait de

l’osmium que l’acide osmicpie, avait trouvé qu’en ajou-

tant à cet acide de l’infusion de noix de galle, la liqueur

prend, au bout de quelc|ue temps, une teinte bleue

foncée. On obtient l’oxide bleu en plus grande quan-

tité et d’une manière bien plus sûre, en mêlant une dis-

solution acjueuse d’acide osmique avec de l’acide sulfu-

reux. Au bout de quelques instans, la couleur devient

(l’abord jaune, puis brune, et enfin d’un bleu foncé

aussi pur que celui d’une dissolution d’indigo dans

l’acide sulfurique. A cette époque, l’acide osmique est

totalement décomposé, et on peut évaporer la dissolu-

tion sans éprouver de perte. Jfacide sulfureux excé-

dant se dégage d’abord, puis le composé bleu se des-

sèche et forme une masse fendillée, mais encore molle,

sans traces de cristallisation. Après la dessiccation com-

plète, l’eau enlève au résidu beaucoup d’acide sul-

furique, coloré par un peu d’oxide bleu; mais la ma-
jeure partie de celui-ci reste sans se dissoudre et peut

être lavée. Il présente toutefois cela de particulier, (|ue

si,a})rès l’avoir lavé, on le laisse, à l’état humide, pen-
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(laiît (juelqiio U'iiips à l’air, l’eau eu extrait de îioüvcau

nu peu du composé bleu, ija masse humide consiste en

écailles élastiques qui, par la dessiccation, se contrac-

tent beaucoup, acquièrent du brillant, et prennent la

couleur cuivrée de l’indigo sublimé. Avant d’avoir été

séchée, la combinaison bleue peut être mêlée, tant

avec les carbonates, qu’avec les hydrates alcalins, sans

qu’il y ait précipitation; mais, après avoir subi l’ac-

tion des alcalis, elle est précipitée eu majeure partie

par l’acide bydrocblorique. ]^a portion qui reste dis-

soute dans l’acide
,

a la couleur brune du chlorure

susosmieux. Si l’on soumet à la distillation la combi-

naison bleue, lavée et desséchée, elle donne d’abord de

l’eau, puis un peu d’acide osmique, et enfin un sublimé

bleu abondant; il reste dans la cornue de l’osmium,

doué du brillant métallique, et conservant la forme de^

morceaux qu’on a introduits dans la cornue. Le sublimé

bleu contient beaucoup d’acide sulfurique. Il se produit

toujours un sublimé semblable, quand on chauffe de

l’osmium contenant du soufre dans le gaz oxigène.

Quand on chauffe dans le gaz hydrogène l’oxide bleu

sec, préparé à l’aide de l’acide sulfureux, il donne de

l’eau, de l’acide sulfurique aqueux, du gaz sulfide hy-

drique et de l’osmium contenant du soufre. L’osmium
peut être précipité de la dissolution acide bleue, au
moyen du zinc ou du fer; mais le précipité renferme

du soufre, et une partie de l’osmium reste opiniatré-

ment dans la dissolution.

Sulfures cVosmium. Le soufre a beaucoup d’affinité

pour l’osmium. Lorsqu’on distille un mélange de soufre

et d’osmium, le soufre se volatilise; mais sur la fin l’os-

mium prend feu dans le soufre gazeux, brûle avec vi-

vacité et se convertit en sulfure. En faisant roumr ce-

lul-cl dans un courant de gaz hydrogène, le gaz prend

l’odeur du sulfide hydrique; mais il est difficile de sé-

parer de fosmium les dernières portions de soufre, et il

faut plusieurs heures pour cela. L’osmium paraît avoir

autant de degrés de sulfuration que d’oxidation. Tous
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ses (‘lilorur’es correspondans aux quatre premiers degrés

d’oxida! ion
,
sont décomposés par le gaz sulfide liydri-

(jue, et donnent des sulfures qui se ressemblent assez

entre eux. Leur couleur est-d’un brun jaunâtre foncé,

et ils sont un peu solubles dans l’eau, qu’ils colorent en

jaune foncé. Par conséquent, l’osmium ne peut pas être

lotalement précipité de ses chlorures par le gaz sulfide

liydrique. Quand on a précipité un chlorure par le gaz

sulfide hydrique, et que le sulfure d’osmium s’est dé-

posé, la liqueur éclaircie a quelquefois une belle cou-

leur rouge. Cette teinte appartient au chlorure sus-

osmlque, sel que le gaz sulfide hydrique décompose
trés-difficiiement

;
mais en saturant la liqueur de ce

gaz, et l’exposant, dans un flacon bien bouché, pen-

dant vingt-quatre heures à une température de -f- 5o à

q- yo degrés
,

le chlorure susosmique se décompose
aussi, et il se précipite du sulfure susosmique. Les sul-

fures osmieux, susosmieux, osmique et susosmique pa-

l aissent être tous des sulfohases. L’acide nitrique étendu

les dissout et les convertit en oxisulfates correspon-

dans; l’acide nitrique concentré les transforme, surtout

à l’aide de la chaleur, en acide osmique et en bisulfate

osmique.

Quand on fait arriver un courant de gaz sulfide hy-

drique dans une dissolution d’acide osmique, la liqueur

devient en peu de temps d’un brun noirâtre, et ne s’é-

claircit que quand on y verse un acide. Le sulfide os-

mique se précipite alors en totalité, et la liqueur devient

parfaitement incolore. Le sulfide osmique est noir à

l’état sec. Exposé
,
dans des vases distillatoires

,
à une

forte chaleur, il abandonne d’abord du soufre; puis,

à une certaine température, il se produit une vive

déflagration
,
accompagnée d’une légère décrépitation,

et le sulfide prend une teinte grise et de l’éclat mé-
tallique. Si ce phénomène a lieu dans le vide, l’état

du baromètre ne change pas, ce qui prouve qu’il no se

dégage point de gaz. l.e sulfure d’osmium doué de

l’éclat méraHicpie, {pi’on obtient de cette manière, n’a
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pas perdu tout-à-fait la moitié du soufre qu'd contenait

à l’état de sulfide; il en retient encore -18,78 pour cent,

et paraît être une combinaison du sulfide osmique avec

le sulfure osmieux (ou du sulfure susosmique avec le

sulfure osmique), dans une proportion telle, que les

deux degrés de sulfuration contiennent la même quan-

tité d’osmium. Le sulfide osmique se dissout à froid

dans l’acide nitrique étendu, en donnant naissance à

du bisulfate osmique; si l’on eii sépare l’acide nitrique

par la distillation, il se forme en même temps un peu

d’acide osmique, et le sulfate reste dans la cornue. Le

sulfide osmique n’est dissous, ni par les alcalis causti-

ques, ni par les carbonates ou sulfliydrates alcalins.

On n’a point encore examiné jusqu’à quel point il se

combine, par la voie sècbe
,

avec les sulfobases, de

manière à former des sulfosmiates. H est composé de

60,717 parties d’osmium et 89,178 de soufre.

Phosphure crostnium. Quand on chauffe rosmium
,

dans le phosphore gazéiforme, jusqu’au rouge naissant,

les deux corps s’unissent avec dégagement de lumièie.

La combinaison, fortement calcinée, est blanche et

douée de l’éclat métallique. Si la masse qui résulte de

la réunion des deux corps, ii a pas été chauffée jusqu’au

rouge, elle est d’une couleur noire; mais elle devieiil

grise et acquiert l’aspect métallique par le frottement.

Quelquefois elle prend feu spontanément, quand ou

l’expose à l’air, et brûle sans flamme et sans odeur d’a-

cide osmique, en laissant du phosphate osmieux. Si l’on

traite ce sel à froid par l’acide nitri([ue, ce dernier dis-

sout une partie du sel osmieux, et la li([ueur se coloi*e

en vert; à chaud, il se forme de l’acide osmique.

Alliages etosmium. Ils sont très-peu connus. On
sait que l’osmium s’allie, par la fusion, à d’autres mé-
taux

,
et que ceux-ci ne perdent pas leur ductilité, quand

la quantité d’osmiiun n’est pas grande. Ces alliages se

dissolvent, soit dans l’acide nitrique
,
soit dans l’eau ré-

gale : rosmium passe à l’état d’acide et distille. Parmi
les métaux qui ont été décrits jusqu’ici, l’or est le seul
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dont l’alliage avec rosniiinn soit eonnn; eet alliage est

très-ductile.

3. De riridium.

Ce métal a été découvert, par Tennant, en inéine

temps que rosmlum. On le trouve combiné avec ce

dernier, mais il fait partie aussi des grains du minerai

de platine. La mine de platine de Nischne-Tagilsk
,
dans

rOural, qui en contient plus que toute autre, donne

trois à cinq pour cent de son poids d’iridium.

On le retire de rosmiure d’iridium, après avoir séparé

Facide osmique par voie de distillation, comme je Fai

dit plus haut; mais le procédé d’extraction varie suivant

les circonstances.

Dans les petits grains ronds, d’une pesanteur spé-

cifique de i5,']?8, qui restent après la dissolution de di-

vers minerais de platine, Fosmiure d’iridium est mêlé de

fer chromé et de fer titane, qu’il a été impossible d’en-

lever complètement. Ce qu’il y a de mieux à faire en pareil

cas, est de traiter par Facide hydrochlorique en excès,

la masse calcinée avec du nitre, et de chasser Facide

osmique par la distillation. La dissolution ayant été con-

centrée par cette opération, on la mêle avec assez d’eau

pour qu’elle puisse être versée sur un filtre; quand elle

s’est égouttée, on lave le résidu sur le filtre avec de

l’alcool à 6o pour cent, aussi long-temps que la liqueur

qui passe est verdâtre; elle contient principalement du
fer, du chrome et du titane, dissous avec une petite

(|uantité d’iridium. On peut séparer celui-ci, après l’é-

vaporation de l’alcool, en étendant d’eau cette liqueur,

la soumettant à une éhullltionvprolongée
,
par laquelle

Facide titanique est précipité, et la faisant digérer avec

du zinc pur, qui précipite l’iridium.

La masse, lavée avec de l’alcool, est reprise par Feau

bouillante, qui dissout du chlorure irldique et potassique.

On évapore la dissolution h siccité, on mêle bien le sel

avec le double de son pouls de carbonate potassique, et

on fait chauffer le méiange, dans un creuset d’argent,
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jusqu’à ce qu’il cüimneuce à foudre. (^11 ne faut pas se

servir d’uu creuset de platine, parce qu’il peut arriver,

([u’avant la décomposition du sel par l’alcali, le platine

en convertisse une partie en chlorure irideux et plati-

neux; cependant on préviendrait cette réaction, en cou-

vrant d’alcali sec la surface Intérieure du creuset.) Dans
cette opération, on obtierît du chlorure potassique et

de l’oxide susirideux, qu’on lave avec de l’eau. Quand
l’oxide coininence à traverser le filtre, ainsi que cela

arrive ordinairement, on ajoute un peu de chlorure am-
monique à l’eau de lavage. L’oxide d’iridium, ainsi ob-

tenu, est rarement pur. Il contient du platine, de l’oxide

rhodique, j)eut-étre de l’oxide palladique, et presque

toujours de l’oxide osmique. On le traite par l’eau régale,

qui dissout le platine; puis on le mêle avec quatre fois

son poids de bisulfate potassique anhydre
,
et l’on tient

le mélange en fusion, pendant une heure, dans un creu-

set bien couvert. Le rhodium et le palladium sont

dissous par le bisulfate, et lui communiquent une teinte

d’un brun foncé, qui devient jaune par le refroidisse-

ment. fl faut recommencer cette opération avec de nou-

velles quantités de sel, jusqu’à ce que celui-ci cesse de

se colorer. Enfin,, on lave l’oxide d’iridium avec de l’eau

bouillante
,
et on le réduit, soit seul, à l’aide d’une

forte chaleur, soit par le gaz bydi’ogène, à une tem-

pérature moins élevée.

2 ^ Lorsqu’on opère sur l’osmiure d’iridium plus pur,

dont la pesanteur spécifique est de r 8,644? qui se

présente, la plupart du temps, sous la forme de grandes

jiaillettes cristallines très-brillantes
,
on n’a plus à craindre

la présence des corps étrangers dont il vient d’être par-

lé. Après avoir calciné l’osmiure avec du nitre, on ajoute,

à la masse, de facide nitrique en excès, et on distille

l’acide osmique au bain-marie. L’acide nitrique dissout

très-peu d’iridium, mais s’empare de la potasse. On dis-

sout le nitrate potassique et le nitrate d’iridium dans

l’eau, qui prend une couleur purpurine, belle, mais peu

intense, et qui contient presque toujours du nitrate iri-
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deux en dissolution. En chassant l’excès d’acide par l’è»

vaporation
,

la liqueur se colore fortement et devient

d’un vert foncé
;
on peut en précipiter l’oxide d’iridium ^

en la chauffant doucement avec du carbonate alcalin.

L’oxide d’iridium, extrait par l’acide nitrique, est

lavé avec soin, et traité par l’acide hydrochlorique con-

centré. Il se dégage du chlore, et la liqueur prend d’a-

bord une teinte verdâtre. Après la digestion, à la

chaleur de l’ébullition, elle brunit peu à peu, en

dégageant toujours du chlore ; ce chlore provient de

l’acide nitrique, retenu par l’oxide d’iridium. On filtre

la dissolution, on lave bien le résidu, et on verse du
chlorure ammonique dans la liqueur filtrée. Au bout de

quelque temps, il se dépose du chlorure double iridique

et ammonique noir; la liqueur, qui est devenue d’un

vert foncé, contient alors du chlorure double irideux

et ammonique; on l’évapore à siccité. Les deux chlorures

donnent, quand on les expose à une température élevée,

du sel ammoniac, de l’acide hydrochlorique, du gaz

nitrogène, et laissent de l’iridium métallique.

Le résidu, qui n’a point été dissous par l’acide hy-

drochlorique, contient, et de l’osmiure d’iridium non
décomposé, et de l’oxide d’iridium à l’état insoluble et

assez souvent combiné avec de la silice provenant de la

cornue, qu’on peut cependant enlever, en majeure

partie, par l’ébullition avec du carbonate potassique. Il

faut ensuite îe calciner de nouveau avec du nitre, et

poursuivre l’opération encore une fois. Ordinairement,

il a besoin d’être pulvérisé avec plus de soin.

L’iridium obtenu par ces méthodes, est rarement

exempt d’osmium
,

qu’il retient avec beaucoup d’opiniâ-

treté. La meilleure manière de découvrir la présence de

ce métal, consiste à placer un peu d’iridium métal-

lique sur le bord d’une feuille de platine, que l’on

chauffe à la limite extrême de la flamme d’une lampe à

esprit de vin; la flamme devient alors éclatante pour

un instant, ainsi que je l’ai déjà dit en parlant de l’os-

miuin. Si l’on avance ensuite la feuille jusqu’au milieu
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de la flamme, le métal y est réduit, et donne de nou-

veau une flamme brillante quand on le chauffe au bord

de celle-ci. Ce phénomène peut être renouvelé un grand

nombre de fois. Pour avoir de riridiüm parfaitement

exempt d’osmium
,

il faut le chauffer dans un courant

de gaz chlore. Il se combine alors avec le chlore et reste

à l’état de chlorure irideux, tandis que le chlorure os-

iniqu’e s’échappe avec le chlore en excès. On peut en-

suite décomposer le chlorure irideux, soit au moyen du

gaz hydrogène à une tiès-douce chaleur, soit en l’ex-

posant seul à une température très-élevée, absolument

comme on fait pour l’oxide.

Par les méthodes qui viennent d’être indiquées
,
on

obtient l’iridium sous forme d’une poudre métallique

grise, parfaitement semblable au platine, qui reste après

la calcination du chlorure platinique et ammonique.
C’est un des corps les plus réfractaires que l’on con-

naisse. A la température où le platine est liquide, il ne

donne pas le moindre indice de fusion
;
seulement il

se contracte un peu, devient d’un blanc d’argent et plus

brillant. Chauffé sur de l’argile réfractaire, à la flamme
du chalumeau à gaz hydrogène et oxigène, il s’enfonce

dans l’argile fondue, sans être affecté par la fusion de

celle-ci, ni par la température élevée. Children exposa

de l’iridium a la décharge de sa colossale batterie élec-

trique, et parvint ainsi à le fondre en un globule blanc,

très-brillant, encore un peu poreux. Il trouva que la

pesanteur spécifique de ce globule était- de 18,68. J’ai

reconnu que la densité de l’iridium pulvérulent, extrait

de l’oxide par une forte calcination ,
était de 1 5 ,

683 .

Quoique l’iridium ne puisse être, ni fondu, ni hrasé, il est

cependant assez facile del’avoir en morceaux cohérents;

a cet effet, on prend de l’oxide susirideux, tel qu’on l’ob-

tient, en calcinant les chlorures doubles avec du carbo-

nate potassique, on le lave d’abord avec de l’eau, puis

avec de l’acide hydrochlorique
,

et on le comprime for-

tement dans du papier gris, pendant qu’il est encore

liumide. On fait sécher le grumeau ainsi obtenu, et ou
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le réduit par une forte (calcination. 11 conserve sa forme

et acquiert beaucoup de cohérence, de sorte qu’on

peut en polir la surface; mais il est absolument impos-

sible de l’aplatir, et il se réduit en poudre sous le

marteau. L’iridium qui contient du platine, peut être

brasé, et jouit de quelque extensibilité. L’iridium for-

tement calciné, qui est blanc et brillant, ne s’altère pas

au feu, et ne se dissout point dans les acides. Celui qui

a été réduit à une douce chaleur par le gaz hydrogène,

s’oxide lentement quand on le fait rougir, et lorsqu’on

le met digérer dans de l’eau régale, il donne une cou-

leur brunâtre à ce dissolvant. Quand il est combiné avec

du platine ou avec un autre métal , il se dissout en grande

quantité dans l’eau régale, en même temps que cet au-

tre métal. Il existe deux méthodes principales, pour

rendre l’iridium soluble. La première consiste à le cal-

ciner avec de l’hydrate potassique ou avec du nitre, ou
avec un mélange des deux; on obtient alors une combi-

naison de potasse et d’oxide susirideux
, au sortir de la-

({uelie il peut se combiner par la voie humide avec les

acides. L’autre méthode (consiste à le réduire en poudre
fine, à le mêler très-intimement avec un poids égal au
sien de chlorure potassique ou sodique, et â faire rou-

gir légèrement le mélange dans un courant de gaz

chlore. Le chlore s’unit alors au métal, et il se forme
un chlorure double iridique et potassique ou sodique,

qui est soluble dans l’eau.

Tennant a dérivé le nom d’iridium, de la propriété

({u’a ce métal, de donner des dissolutions ayant toutes

les couleurs de l’arc-en-ciel (Iris ). En effet
,

il en existe

de roses, de rouges foncées, de jaunes, de vertes, de

bleues et de pourpres
,

de sorte qu’il mérite bien sou

nom.

Oxides d'iridium. Ce métal a quatre oxides, (jue

l’on obtient en décomposant les chlorures correspondans

[)ar un alcali; ils sont proportionnels aux quatre pre-

miers oxides de l’osmium.

C’ Oxide irideux. Oiî le prépare, en faisant digérer
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avec Line dissolution ini peu coîiceiitrce ddijilrate potas-

sique, le chlorure irideux, (jui se forme quand on chauffe

firidiuin dans le gaz chlore. L’oxide se présente sous

forme d’une poudre noire, pesante, et l’alcali est coloré'

en pourpre, ou quelquefois en bleu pur, par une portion

d’oxide irideux qui s’y dissout. L’oxide irideux lavé

contient de la potasse, qu’on peut lui enlever à l’aide

d’un acide, parce que dans cet état l’oxide est insolu-

ble dans les acides. Mais si l’on précipite une dissolution

de chlorure irideux et potassique ou sodique par le

carbonate potassique ou sodique, on obtient un préci-

pité'gris verdâtre volumineux, qui est de Yhydrate iri-

deux

;

il faut mettre le moins possible d’alcali en excès,

parce que fhydrate s’y dissout
,

et forme avec lui une

dissolution jaune verdâtre. Il est soluble aussi dans les

acides; -les dissolutions ont une teinte d’un gris verdâtre

sale, et constituent une classe particulière d’oxisels. Au
feu, cet hydrate perd son eau, mais il n’abandonne pas

son oxigène à la chaleur rouge. Après avoir été calciné,

l’oxide irideux est insoluble dans les acides, il est formé

de 9^,5 parties d’iridium et 7, 5 d’oxigène.

Oxide susirideux. C’est cet oxide, qui se forme

de préférence. Il se produit quand l’iridium est oxidé par

la calcination, soit seul, soit avec de l’hydrate potassi-

que ou avec du nitre. La meilleure manière de l’obtenir

consiste à mêler le chlorure double iridique et potassique

avec le double de ^on poids de carbonate potassique, à

introduire le mélange daris un creuset d’argent ou de

porcelaine, et à l’exposer à une légère chaleur rouge. Il

se forme du chlorure potassique, et l’acide carbonique

est mis en liberté, sous forme de gaz, en meme temps

qu’un quart de l’oxigène de la potasse; les autres trois

quarts restent en combinaison avec l’iridium. En dissol-

vant les sels dans i’eau
,

l’oxide susirideux reste sous

forme d’une poudre très-fine, de couleur noire tirant sur

le bleu
,
qui, aitisi que je l’ai déjà dit, passe facilement

à travers le filtre, quand on la lave. Dans (“et état, l’oxide

contient un peu de potasse, (|ue l’eau seule ne saurait
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lui enlever, ruais dont on peut le débarrasser par un

acide quelconque. Quand il a été bien lavé et séché, il

est noir. Il supporte la chaleur rouge-cerise, sans rien

perdre de son oxigène; mais, à une température qui

excède celle où l’argent fond
,

il abandonne tout l’oxi-

gène et laisse de l’iridium métallique. Le gaz hydrogène

le réduit sans le secours de la chaleur extérieure; cela

paraît tenir à ce que l’oxide susirideux possède, de

même que le métal, la propriété d’opérer la combinaison

de l’hydrogène avec l’oxigèiie, réaction pendant laquelle

il s’échauffe assez pour être réduit par l’hydrogène. I.es

corps combustibles le réduisent avec une violente dé-

tonation. Il est entièrement insoluble dans les acides, et

inattaquable même par le bisulfate potassique fondu et

rouge. L’iridium métallique, qui n’a pas été fortement

calciné
,

s’oxide aux dépens de l’acide sulfurique du
bisulfate, sans s’y dissoudre.

Quand on précipite par la soude, ou par la potasse,

soit le chlorure susirideux, soit un des sels doubles qu’il

forme avec le potassium ou le sodium
,
on obtient ^/^/-

drate susirideux. C’est un précipité brun, volumineux,

contenant de l’alcali en combinaison
,
qui ne peut pas

être enlevé par le lavage. Quand on a employé de l’am-

moniaque pour opérer la précipitation, il retient de cet

alcali, et jouit alors de la propriété de faire explosion

lorsqu’on le chauffe; mais l’explosion se fait presque

toujours sans bruit, et la masse se trouve seulement lan-

cée avec violence de tous cotés, ou bien emportée hors

de la cornue; ce que l’on peut ensuite rassembler est

de l’iridium réduit. L’hydrate susirideux qui contient de

l’alcali se dissout dans les acides, et forme des oxisels

particuliers, dont la dissolution est quelquefois d’un

brun si foncé, qu’elle ressemble assez à un mélange d’eau

et de sang veineux.

L’oxide susirideux se combine avec les bases salifiables
;

mais la combinaison saturée ne peut être produite que

f)ar la voie sèche. Si l’on chauffe un mélange d’iridium

et de carbonate potassique, au contact de l’air, jusqu’au
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rouge blanc, le métal s’oxide, chasse l’acide carbonique,

et le sel devient jaune ou d’un jaune brunâtre. léoxide

déjà formé peut être calciné légèrement avec du carbo-

nate potassique, sans que les deux corps se combinent.

J.e meilleur moyen pour obtenir cette combinaison con-

siste a fondre le métal avec du nitre à la chaleur rouge

blanc. Le composé se dissout dans une petite quantité

d’eau, tout au plus tiède; mais la dissolution, qui est

d’un jaune brun, laisse déposer beaucoup d’oxide quand

on l’étend d’eau et qu’on l’abandonne à elle-même, ou

lorsqu’on la chauffe jusqu’à l’ébullition. I^a dissolution

alcaline ne doit pas être filtrée; car le papier prend de

suite une teinte verdâtre, et ramène l’oxide susirideux

dissous à l’état d’oxide irideux, qui ne tarde pas à ob-

struer complètement les pores du filtre.

]foxide susirideux est formé de 89,16 parties d’iri-

dium et 10,84 d’oxigène, et le métal y est combiné avec

une fois et demie autant d’oxigène que dans l’oxide

irideux.

3® Oxide indique. On n’est point encore parvenu à

obtenir cet oxide à l’état isolé. Il paraît se dissoudre

dans les carbonates alcalins, ainsi que dans les alcalis

caustiques. Si l’on fait bouillir une dissolution de chlorure

double iridique et potassique avec du carbonate potas-

sique, il se précipite avec effervescence un oxide noir,

mais ce n’est que de l’oxide susirideux. Quoiqu’on n’ait pas

encore pu isoler l’oxide iridique, il forme cependant des

oxiseis particuliers, de couleur jaune foncée, qui se

dissolvent dans l’eau en lui donnant une teinte jaune ou

jaune brunâtre, mais qui ne sont pas précipités par les

alcalis. Il se compose de 86 ,

o

5 d’iridium et 18,95 d’oxi-

gène. Le métal y est combiné avec deux fois autant

d’oxigène que dans l’oxide irideux.

4 *^ Oxide susiridique. Quand on calcine l’osmiure

d’iridium le plus pur avec du nitre, et qu’au lieu de

traiter la masse d’abord par l’acide nitrique, comme il

a été prescrit plut haut, on la soumet de suite à l’action

réunie de facide hvdrochloi’iquc et de l’aeide nitrique
^
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OÎJ o])lienl, ai)rès avoir chassé l’acide osmique et l’acide

nitrique eu exccs
,
une masse saline, qui, separee du

résidu non dissous, évaporée à siccité et traitée par un
peu d’eau

,
donne d’abord du chlorure potassique et pro-

duit une dissolution presque incolore. La deuxième por-

tion d’eau se colore en rose, et en employant de petites

quantités d’eau, les unes après les autres, on peut se pro-

curer d’abord des dissolutions roses, jusqu’à ce qu’enfîn

l’eau qu’on verse sur la masse, prenne une couleur rouge

jaunâtre. Dans cette opération il se forme deux sels dou-

bles d’iridium et de potassium
,
tous les deux insolubles

dans une dissolution saturée de chlorure potassique.

Mais l’nn de ces sels, celui dont les dissolutions sont

roses, se dissout dans une liqueur moins chargée de

chlorure potassique, tandis que l’autre est pour ainsi

dire insoluble dans une liqueur qui contient de ce même
chlorure. Ce dernier sel, qui constitue la plus grande partie

de la masse, est le chlorure double iridique et potassique.

L’autre qui est en quantité beaucoup moindre, est du
chlorure susiridique et potassique. En mêlant la dissolu-

tion aqueuse de ce sel avec du carbonate potassique ou
sodique, elle se trouble légèrement; mais en la mettant

digérer à une douce chaleur, il se précipite un hydrate

gélatineux, qui, jeté sur un filtre, est d’un jaune bru-

nâtre ou verdâtre
,
et ressemble tellement à l’hydrate

rhodique, qu’on obtient des sels rhodiques dans les mê-
mes circonstances, qu’on ne saurait l’en distinguer au
simple aspect. La liqueur alcaline, qui passe, en con-

tient un peu en dissolution, et a pour cette raison une
teinte jaunâtre. L’hydrate lavé renferme de l’alcali, dont

on ne peut pas le débarrasser par le lavage, et qui est

en proportion exactement suffisante, pour former un
sel double

,
quand on dissout l’oxide dans l’acide hy-

drochlorique. Quand on chauffe l’hydrate sec dans un
appareil distillatoire, il se décompose avec une décrépi-

tation presque instantanée, et se trouve lancé hors du

vase
,
l’eau et une partie de l’oxlgène venant à se déga-

ger tout d’un coup. Si l’on traite l’hydrate encore hu-

J



micle par I’acsde iiydroclilorique
,
on obtient line disso-

lution jaune, et c’est seulement lorsque le sel commence
à sécher, qu’il prend la couleur rouge, qui lui est pro-

pre. On n’a pas encore examiné la manière dont l’oxide

susiridique se comporte avec les oxacides. Il est formé

de 80,435 parties d’iridium et 19,565 d’oxigène, et le

métal y est combiné avec trois fois autant d’oxigène,

que dans l’oxide irideux.

Oxide bleu ddridiiim. Les chimistes qui examinèrent

les premiers l’iridium, annoncèrent qu’il possédait un
oxide bleu, constituant un degré particulier d’oxidation.

Mais il paraît, que ce n’est qu’une combinaison entrel’oxide

irideux et foxide susirideux, car on Fobtient par une

desoxidation partielle des dissolutions, qui renferment

l’oxide susirideux, et l’hydrate potassique, avec lequel on
fait bouillir le chlorure irideux, se colore quelquefois

en beau bleu, d’autres fois en beau pourpre. Ces teintes

paraissent provenir de la combinaison des deux oxides

nommés, en deux proportions différentes. On obtient

les mêmes couleurs en combinant ensemble les chlorures

irideux et susirideux; mais il n’est pas facile d’indiquer

les circonstances qui déterminent la formation de ces

composés, car on ne peut pas les produire à volonté.

On peut toujours se procurer la comhinaison bleue, en

versant de l’ammoniaque dans la dissolution d’un chlo-

rure iridique double, et faisant digérer le mélange à une
douce chaleur, jusqu à ce que la majeure partie de

l’ammoniaque soit volatilisée. L’oxide bleu se trouve

alors précipité presque entièreiiient , et on peut le re-

cueillir sur un filtre. Si l’on évapore la dissolution, au
lieu de la filtrer à temps, la couleur bleue disparaît, et

l’on obtient un soussel double de chlorure irideux avec

rammoniaque. L’oxide bleu se dissout dans les acides,

particulièrement dans l’acide hydrochlorique
;

les disso-

lutions sont d’une belle teinte bleue foncée. Il contient

toujours de l’alcali; celui qui a été précipité par l’ammo-

niaque décrépite fortement, quand on le chauffe, et se

réduit parfois avec explosion. TiC chlorure susirideux
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et potassique produit quelquefois, en se séchant, du
' chlorure indique et potassique, mêlé avec un sel bleu

foncé ou bleu vert, que l’on peut séparer par l’eau, du
chlorure double iridique, car ce dernier est moins so-

luble. L’oxide bleu peut être précipité de cette disso-

lution par la potasse caustique. Les proportions entre

l’oxide irideux et l’oxide susirideux, qui font naître la

combinaison pourpre et la combinaison bleue, ne sont

point connues
;
mais il est probable que ce sont les

mêmes que dans les combinaisons bleues du molyb-

dène et du tungstène.

J^es anciens chimistes, dans leurs données sur l’iri-

dium, font mention de combinaisons incolores, qui se

forment, selon eux, quand on mêle une dissolution

colorée d’iridium avec du sulfate ferreux , de l’acide sul-

fureux ou de l’ammoniaque. Ces assertions paraissent

reposer sur ce que les dissolutions des chlorures colo-

rés, peuvent être fort peu chargées, et cependant très-

sensiblement colorées. Les réactifs cités les réduisent à

l’état de sels irideux, qui sont verdâtres, mais qui ont

une teinte jaunâtre quand ils sont étendus
,
et ne colo-

rent même pas du tout une plus grande quantité de

liquide; du moins je n’ai pas pu réussir à obtenir, par

lin autre moyen, des combinaisons incolores d’iridium.

Sulfures cViridium. L’iridium s’unit au soufre avec

un faible dégagement de lumière, quand on le chauffe

jusqu’au rouge naissant dans du soufre gazéiforrne.

Mais, par ce procédé, l’iridium n’est saturé qu’incom-

plètement de soufre. La combinaison s’opère mieux par

la voie humide, en décomposant la dissolution d’un

chlorure par le gaz sulfide hydrique; on obtient alors

un sulfure proportionnel au chlorure employé. Les sul-

fures, obtenus de cette manière, sont appelés, à l’instar

des oxides, sulfures irideux, susirideux, etc.; les dif-

férences qui existent entre leurs propriétés n’ont point

été étudiées. Le chlorure susiridique rose est le plus

difficile à précipiter. Lorsqu’il se trouve dans une dis-

solution avec d’autres chlorures d’iridium
,
on peut
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précipiter ceux-ci à Faide du sulfide hydrique; en fil-

trant ,
on a une liqueur rose. Si Fon sature cette liqueur

de sulfide hydrique, et qu’on Fexpose, dans un flacon

bien bouché, à une température de +60 degrés, le

sulfure susiridique se précipite également.

Les sulfures susirideux, iridique et susiridique sont

d’un brun foncé tirant sur le jaune. Pendant le lavage,

ils se dissolvent dans l’eau pure, à laquelle ils commu-
niquent une couleur jaune; c’est pourquoi, il fmt les la-

ver avec une dissolution de sel ammoniac ou avec de

Feau acidulée. Pendant la dessiccation, ils ne devien-

nent pas acides, comme le sulfure platinique, ou du

moins pas au point d’attaquer le papier sur lequel ils

sont posés. Soumis a la distillation, ils donnent de

l’humidité, de l’acide sulfureux (provenant d’un com-
mencement d’acidification du soufre pendant la dessic-

cation), et du soufre; il reste un sulfure gris, doué

du brillant métallique, et semblable au sulfure plom-
bique, qui n’abandonne pas son soufre à la chaleur

rouge, et qui se transforme, par le grillage, en une

poudre brune, paraissant être un soussulfate irideux.

Ce sulfure gris est du sulfure susirideux. L’eau régale

l’attaque à peine
;
la liqueur est colorée en vert par un

peu de sulfate irideux, qui se dissout.

Les sulfures d’iridium sont tous des sulfobases. Mais

ceux dont les degrés de sulfuration sont plus élevés
,
se

combinent aussi avec les sulfures plus électropositifs

qu’eux. Voilà pourquoi ils se dissolvent, soit dans le

carbonate et l’hydrate potassiques, soit dans les sulfures

et les sulfbydrates potassiques, sodiques ou ammoniques
;

les dissolutions sont d’un brun foncé. Quand on pré-

cipite le sulfure d’iridium de ces combinaisons, par un
acide, il est très-soluble dans Feau. La liqueur d’ou on
Fa précipité, ayant passé à travers le filtre, il se dis-

sout peu à peu dans Feau de lavage, et forme une disso-

lution d’un roux foncé. En mêlant cette dissolution avec

une quantité suffisante d’acide, la plus grande partie

du sulfure dissous se précipite de nouveau.

III. 4
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Le sulfure criridlum, préparé par la voie humicle, se

dissout à froid, sans résidu, dans Tacide nitrique, tant

qu’il est encore humide. La dissolution renferme, sui-

vant le degré de sulfuration du métal
,
la quantité et la

concentration du dissolvant, soit du sulfate irideux, et,

dans ce cas, elle est d’un vert foncé; soit du sulfate sus-

irideux, et alors elle est brune; soit enfin du sulfate iri-

dique, qui lui donne une teinte orangée. Si l’acide

nitrique est concentré, le sulfate qui vient de se former,

se précipite sous forme d’une masse brune non cristal-

line. On peut, au moyen de l’eau-forte froide, extraire

le sulfure d’iridium d’un mélange de ce sulfure et du

sulfure de platine, préparé par la voie humide.

Phosphure d'iridium. Quand on chauffe l’iridium

dans du phosphore gazéiforme, les deux corps s’unis-

sent avec un dégagement de lumière à peine sensible;

le composé obtenu par ce moyen n’est pas saturé de

phosphore, et ressemble, par son aspect, parfaitement

à l’iridium pur. Chauffé à l’air libre jusqu’au rouge,

il brûle faiblement et se convertit en phosphate irideux,

mêlé avec de l’iridium métallique.

Carbure d'iridium. Ce corps se forme
,
quand on

tient un morceau d’iridium cohérent dans la flamme

d’une lampe à alcool, de manière qu’il soit entouré par

elle de toutes parts. On voit alors paraître à sa sur-

face des masses noires, semblables à des choux-fleurs,

qui sont du carbure d’iridium, et qui prennent nais-

sance, parce que le métal se combine avec le carbone

de la vapeur alcoolique. Si on expose ce carbure à l’air,

le carbone brûle
;
mais quand on le fait tomber dans

l’eau, on l’obtient sans qu’il soit décomposé. 11 est noir,

sans éclat et comme le noir de fumée, il tache les corps

quiletoucbent.il est facile de l’allumer, et il brûle comme
de l’amadou, en laissant de l’iridium métallique. Il est formé

de 80,17 parties d’iridium et 19,88 de carbone, pro-

portion telle, que le métal passant à l’état d’oxide in-

dique et le carbone à celui d’acide carbonique, ce der-

nier absorbe quatre fois plus d’oxigène que le premier.
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Les combinaisons de riridium avec le bore et le si-

licium ne sont point connues.

yilliages d’iridium. L’iridium ne s’unit aux autres

métaux qu’à l’aide d’une très-forte chaleur. Les métaux
ductiles se combinens avec une assez grande quantité d’i-

ridium sans perdre leur ductilité. En traitant les alliages

par l’acide nitrique, l’iridium reste sous forme pulvéru-

lente; l’eau régale dissout une partie d’iridium ou même
la totalité, quand l’alliage n’en contient pas beaucoup,

et ce qui reste non dissous se trouve à l’état de poudre.

L’alliage d’iridium et d’or est ductile
,
et un peu plus

j)âle que l’or.

L’iridium et Xosmïum forment un alliage natif, dont

le plus pur est cristallin, blanc et miroitant, plus dur

que l’acier, aussi réfractaire que l’iridium, d’une pesan-

teur spécifique de 18,644? insoluble dans les acides.

Les variétés impures de cet alliage sont grenues, moins

brillantes, et leur pesanteur spécifique est de 15,78.

Quand on l’expose à l’action du feu
,
surtout après l’a-

voir réduit en poudre, il répand l’odeur de l’acide os-

mique
;
cependant il ne subit de cette manière qu’une

altération très-superficielle. On prétend qu’il est suscep

tible de s’unir, par la fusion, à d’autres métaux. J’en ai

fait l’essai avec le bismuth, le plomb et l’argent; j’ai

obtenu un régule fondu, dans lequel les grains d’osmiure

d’iridium étaient engagés, comme à la température ordi-

naire
,
l’argent et le cuivre s’introduisent dans le mer-

cure, lorsqu’ils sont amalgamés à la surface. Quand on
dissout le métal, les grains d’osmiure d’iridium restent

sans avoir éprouvé le moindre changement. Sans cela

,

cette manière d’engager l’osmiure d’iridium, par la fu-

sion, dans un autre métal, serait peut-être un excellent

moyen pour décomposer plus aisément cet alliage.

4. Du platine.

Le platine a été découvert en Amérique, oh on l’a

trouvé dans le sable aurifère; on essaya de l’employer

4.
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à (les ouvrages en métal, et on lui donna le nom qu’il

porte, et qui est le diminutif de plata arg(mt
,
à cause

de sa couleur, qui ressemble à celle de l’argent. Il a été

apporté en Europe, en 174^? paï' l’Anglais Wood
,
et

décrit avec détail par un mathématicien espagnol
,
An-

toine de Ulloa. Le premier qui le désigna comme un
métal particulier, fut le Suédois Scheffer, directeur de

la monnaie, dans les Mémoires de l’Académie des scien-

ces de Stockholm, année 1752. Deux ans plus tard,

l’Anglais Lewis le décrivit dans les Transactions phi-

losophiques.

On l’appelait dans V platina del Pinto
^
parce

qu’on le trouva pour la première fois dans le sable au-

rifère du fleuve Pinto. Depuis il a été trouvé dans dif-

férons endroits, soit au Brésil, en Colombie, au Mexi-

que et à Saint-Domingue, soit en Sibérie, soit sur le

penchant oriental des monts Ourals. On le rencontre

partout dans une roche délitée, qui paraît évidemment
appartenir aux terrains volcaniques des plus anciennes

périodes de formation. Cette roche est réduite en une
espèce de sahlemêlé avec différons minéraux métalliques

inaltérables; on a trouvé, soit en Amérique, soit dans

l’Oural, des morceaux encore cohérens et non délités

de cette roche, dans lesquels ces différens minéraux sont

enfermés. Les premières connaissances positives que l’on

ait eues sur le gisement géologique du platine, sont

dues au célèbre ingénieur français Boussingault.

On tire du sein de la terre la masse sablonneuse dé-

litée, et on la lave à grande eau : les parties les plus

pesantes restent. Elles se composent, 1® du minerai de
platine proprement dit; 2® de l’osmiure d’iridium;

3® de l’or; et 4° du fer chromé et titané, parmi les-

quels se trouvent quelquefois de petites hyacinthes. On
cherche d’abord à séparer l’or

,
et ce qui en reste est

extrait, soit par amalgamation, soit au moyen de Teau
régale faible, employée à froid. Les minerais de fer sont

tellement plus légers que les autres, qu’il est facile de
les en séparer par le lavage.
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Le minerai de platine se compose de grains irrégu-

liers, arrondis, plus rarement aplatis, de grandeur va-

riable
,
souvent très-petits

,
et qui offrent de temps en

temps quelques traces de cristallisation. Alexandre de

Humboldt a rapporté d’Amérique un morceau de pla-

tine
,
ayant la grandeur d’un œuf de pigeon et pesant

1080,6 grains. En 1828, on en a trouvé un à Niscbne-
Tagilsk dans l’Oural, qui pèse 1,7 5 kilogramme, et

cinquante-cinq autres, dont le plus petit est encore plus

pesant que celui de Humboldt. Les grains de platine ren-

ferment principalement du platine et du fer à l’état métal-

lique, et en même temps un peu de cuivre, de palladium,

de rhodium, et presque toujours un peu d’iridium.

Quelques-uns de ces grains renferment tant de fer, qu’on

peut en dissoudre la plus grande partie dans l’acide ni-

trique, et qu’on peut les regarder comme du fer natif;

mais ils sont rares, et presque toujours très-peu volumi-

neux. Ordinairement, un grand nombre de grains de pla-

tine contiennent tant de fer, qu’ils sont attirés par l’ai-

mant, et on en a même vu qui avaient des pôles très-pro-

noncés. Le minerai de platine le plus riche en fer se ren-

contre à Niscbne-Tagilsk, dans l’Oural. Il est d’un gris

foncé, et renferme de 1 1 à i 3 pour cent de fer. Une partie

de ce minerai n’est pas attirable à l’aimant, ce qui paraît

ne pas tant tenir à ce qu’il y a moins de fer, qu’à ce qu’il

y a plus d’iridium. Le minerai de platine de Goroblago-

dat,dans l’Oural, est plus que tout autre exempt d’iridium

dans l’état où ce métal passe dans les dissolutions; et

c’est aussi ce minerai qui donne le plus facilement du
platine parfaitement pur. Il n’y a pas de différence très-

sensible ou bien déterminée dans la composition des mi-

nerais de platine de l’Amérique et de l’Oural
;

ils ren-

ferment tous les mêmes métaux
,
et tout au plus quelques

centièmes de rhodium et de palladium, mais souvent

bien moins. Le platine y entre pour y 5 à 87 pour cent.

Pour séparer le platine de tous les corps, qui sont

mêlés avec lui, on procède comme il suit :

On introduit le minerai dans une cornue tabulée, on y
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verse defacide liydroeblorique
,
auquej on ajoute un peu

d’acide nitrique, el on adapte un récipient à la cornue. On
élève la température jusqu’à ce que la dissolution com-

mence à s’opérer, et quand l’action se ralentit, on ajoute une

nouvelle portion d’acide nitrique. Quand on est arrivé au

point où l’acide hydrochlorique commence à être saturé,

on évapore la liqueur dans la cornue jusqu’à consistance

de sirop. On la refroidit ensuite, on l’étend d’un peu

d’eau, et on la décante du résidu non dissous. Le produit

de la distillation contenu dans le récipient est ordinai-

rement jaunâtre*, parce que, pendant la dissolution, une

partie des gouttelettes qui ont jailli suivent le gaz oxide

nitrique et les vapeurs, et ne retombent qi?e dans le

col de la cornue. Quelquefois on y trouve aussi, et par

la même raison, des paillettes d’osmiure d’iridium. On
cobobe, c’est-à-dire qu’on verse le liquide distillé sur le

résidu, et on en redistille la plus grande partie. Si le mi-

nerai n’est pas encore décomposé, il faut y ajouter une nou-

velle quantité d’eau régale. Tout le rainerai de platine

ne peut pas être dissous; il en reste toujours une por-

tion contenant, soit des grains plus gros d’osmiure d’iri-

dium qui n’avaient pas été triés, soit de petites paillettes

brillantes du même alliage, qui se trouvaient engagées

dans le minerai de platine lui-même, soit aussi de l’iri-

diiirn métallique. Assez souvent on y trouve en outre de
petits grains d’byacintbe, de quartz, de fer cbromé, de

fer titané, etc.

L’acide distillé doit être incolore; autrement il ren-

ferme encore du platine, et alors il faut le soumettre à

une nouvelle distillation. Il répand une odeur d’acide os-

nùque, et l’on peut en précipiter cet acide à l’aide du
siibide hydrique, après avoir étendu la liqueur de beau-

coup d’eau.

La dissolution du minerai est ordinairement d’un rouge

foncé. Si elle dégage une odeur de cblore, cela annonce
la présence du cblorure palladique, qu’il faut décomposer
en faisant bouillir la liqueur, opération pendant laquelle

il se volatise du cblore, tandis qu’il reste du cblorure
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palladeux. On verse clans la liqueur limpide une disso-

lution saturée de chlorure potassique, jusqu à ce qu’il

ne se forme plus de précipité. Ce précipité, dont la

couleur varie entre le jaune clair et le rouge de cina-

bre, consiste en chlorure double platinique et potassique,

mêlé avec plus ou moins de chlorure double iridique et

potassique, auquel il doit sa couleur rouge. On recueille

le précipité sur un filtre, et on le lave avec une disso-

lution étendue de chlorure potassique, jusqu’à ce que la

liqueur ne soit plus colorée en bleu par le cyanure fer-

reux et potassique. La liqueur filtrée contient alors du
rhodium, du palladium, un peu de platine et d’iridium,

du fer et du cuivre. Nous y reviendrons, en traitant du
palladium^ et nous ne nous occuperons pour le mo-
ment que du chlorure double, qui a été lavé sur le

libre.

On sèche ce sel, on le mêle exactement avec le

double de son poids de carbonate potassique
,

et on
chauffe le mélange dans un creuset de platine, en éle-

vant vers la fin la température, jusqu’à ce que la masse
commence à fondre. Le carbonate potassique décompose
le chlorure double, il se forme du chlorure potassique,

et le platine est réduit à l’état métallique
,
tandis que

l’iridium reste à celui d’oxide susirideux. On enlève les

sels, d’abord par l’eau, puis par l’acide hydrochlorique

,

et à l’aide de la chaleur, on dissout le résidu dans l’eau

régale étendue : l’oxide susirideux reste. Quand l’eau ré-

gale étendue n’agit plus sur ce résidu, on en emploie

d’autre, qui soit plus concentrée, et à laquelle on ajoute

encore un peu de chlorure sodique; de cette manière,

on parvient à dissoudre du platine contenant de l’iri-

dium, et l’oxide d’iridium reste pur. On précipite cette

dernière dissolution par le chlorure potassique, on dé-

compose le précipité par le carbonate potassique, comme
la première fois, et on extrait le platine du résidu par le

procédé déjà indiqué. La dissolution de chlorure platini-

que, exempte d’iridium, est d’un jaune pur, comme une

dissolution étendue d’or. H ne faut cependant pas ou-

blier qu’il existe un chlorure de platine dont la disso-
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lution dans i’eau est d’un brun très-fonce; mais cette

dissolution ne se forme qu’en évaporant et chauffant

doucement le chlorure platlnique, cas dans lequel il se

dégage du chlore, et elle ne peut pas être produite en

dissolvant directement un chlorure de platine. On verse

du chlorure ammonique dans la dissolution jaune et

limpide; il se forme un précipité jaune clair de chlorure

double platlnique et ammonique, et la portion de ce

sel double, qui reste en dissolution
,
se précipite presque

entièrement quand on dissout du sel ammoniac dans la

liqueur. Si l’on veut épargner du sel ammoniac, on peut

évaporer la dissolution jusqu’à siccité
,
et alors on obtient,

sous forme solide, la portion de sel que la liqueur avait

retenue. Ce précipité, appelé sel ammoniac platlnique
^

laisse du platine métallique, quand on le chauffe jus**

({u’au rouge naissant : il se dégage, pendant la calcina-

tion, du sel amnioniac, de l’acide liydrochlorique et

du gaz nitrogène. L’action de la chaleur doit être lente,

sans quoi les vapeurs de sel ammoniac entraînent un
peu de chlorure platineux

,
qui donne au sel ammo-

niac sublimé une teinte verdâtre.

Quand il ne s’agit pas d’avoir du platine absolument

pur, on précipite de suite la dissolution du minerai de

platine par le chlorure ammonique, et c’est de cette

manière que la majeure partie du platine qu’on trouve

dans le commerce, est extraite du minerai. Mais alors

le métal contient toujours de l’iridium
,
qui se dissout

complètement avec lui dans l’eau régale, et dont on
peut toutefois le débarrasser par le procédé qui a été

décrit plus haut.

Le platine, extrait de cette manière, forme une masse
pulvérulente, ou spongieuse et peu cohérente, de cou-

leur grise, qui n’a point d’éclat particulier, mais qui en

acquiert de suite par le frottement. Le platine est si ré-

fractaire, qu’on ne peut le fondre dans nos fourneaux.

Mais il jouit de la propriété de se ramollir, à une
certaine température très-élevée, quoique bien inférieure

à celle oîi il fond
;

il s’agglomère alors absolument
comme le ferq ([u on peut ainsi hraser. Il en résulte qu(\,
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sans le faire fondre, on peut l’avoir sous forme d’une

masse cohérente. A l’aide d’une presse à vis
,
on presse

le métal extrait du sel ammonia:c platinique pur, à

froid, dans un anneau en fer, et on chauffe le disque

qui en résulte, jusqu’au rouge blanc intense; dans cet

état d’incandescence, on le rapporte sous la presse, ou
bien on le place sur une enclume dans un anneau dont
le diamètre intérieur correspond parfaitement à celui

d’un lourd marteau. Au commencement, on élève peu
le marteau à chaque coup, puis on chauffe de nouveau le

platinejusqu’au rouge blanc
;
on le bat ensuite avec plus de

force, et on continue ainsi jusqu’à ce qu’il soit assez co-

hérent pour qu’on puisse le forger avec un marteau à

main. Wollaston découvrit une méthode plus simple

encore; mais il en fit un secret, parce qu’il était, pour
ainsi dire, le seul qui travaillât le platine à l’usage des

chimistes. Cependant peu de temps avant sa mort, arri-

vée récemment, il l’a publiée. Elle consiste principa-

lement à prendre du platine métallique très-divisé, et

ne contenant, ni des paillettes brillantes, ni des parties

déjà cohérentes, à le délayer dans de l’eau, à le com-
primer fortement à l’état humide, en permettant à l’eau

de s’échapper, et à le faire sécher à moitié sous la plus

forte pression qu’on puisse produire. Il acquiert ainsi

de la cohérence; on le dessèche complètement, et en

l’exposant ensuite dans un creuset à une violente cha-

leur rouge blanc, il s’affaisse et s’agglomère tellement,

qu’on peut ensuite le traiter au marteau. On conçoit

que les détails de cette opération ne seraient pas ici à

leur place.

Avant Wollaston, Jeanetty, orfèvre à Paris, était déjà

parvenu à extraire, du minerai de platine, un métal

susceptible d’etre forgé, avec lequel il faisait diffé-

rons ustensiles de chimie. Il mêlait trois parties de mi-

nerai de platine du Brésil, choisi, avec six parties d’ar-

senic hlauc (acide arsénieux) et deux parties de po-

tasse, et faisait fondre le mélange. Le fer et le cuivre,

étant oxidés aux dépens de l’acide arsénieux
,
passaient
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dans les scories salines. L’arsenic se combinait avec le

platine. LTne autre partie de i’acide arsénieux était dé-

composée, par l’affinité réunie de la potasse pour l’acide

arsenique et du platine pour l’arsenic, en acide arse-

nique et en métal
;
de sorte que l’on obtenait

,
au-dessous

du sel fondu
,
un régule d’arséniure de platine. Cet al-

liage était refondu avec de l’acide arsénieux et de la po-

tasse, et moulé en gâteau mince; puis on chassait l’arse-

nic par le grillage, et on soumettait le platine, avec les

précautions nécessaires, à l’action réitérée de la chaleur

rouge et du marteau, de manière à le rendre compacte.

Le platine, tel qu’il sort des mains de l’ouvrier, est

très-malléable; sa couleur est d’un gris blanc, et tient

le milieu entre celles de l’argent et de l’étain. Quand il

est exempt d’iridium, on peut le tirer en fils très-déliés,

et le réduire en feuilles très -minces, comme l’or et

l’argent. ‘Le platine, parfaitement pur, est beaucoup

plus mou que l’argent, et prend un beau poli. Dans
l’état ordinaire, c’est-à-dire quand il contient un peu
d’iridium, il peut être tiré en fils du diamètre de ^ 9 4 O

de pouee, et il est plus solide et plus dur; de sorte qu’il

l’emporte en dureté sur le cuivre, mais le cède au fer.

A.ussi cet alliage naturel
,
quand la proportion d’iridium

n’excède pas de certaines limites, rend-11 le platine

beaucoup plus fort et d’un emploi plus étendu. Un fil

ayant 0,89 lignes de diamètre
,
porte

,
d’après Sickin-

gen, un poids de 220 livres, avant de se rompre. Wol-
laston a trouvé que des fils de platine

,
d’or et de fer, tirés

par le même trou de filière, et par .conséquent de même
force, exigent, pour se rompre, des poids, correspon-

dans aux nombres suivans : 690, 5oo et 600; d’où il

résulte que le platine a presque la même ténacité qu'e

le fer. Le platine est le plus pesant de tous les corps con-

nus jusqu’à ce jour. Sa pesanteur spécifique varie enti’e

21 et 22. Wollaston la fixe à 2 1
,
58 . J’ai pesé un cube

du poids d’une livre
,
qui avait été fabriqué par M. Bréant

,

à Paris, et j’ai trouvé sa densité de 2 1,45. Suivant Kla-

proth
,

elle est de 21,74. Ce métal ne peut pas être
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fondu dans nos fourneaux; mais, ainsi que je l’ai déjà

dit
,

il se ramollit et peut être brasé. Il fond, soit dans

la flamme alcoolique animée par le gaz oxigène, soit

dâns la flamme du chalumeau à gaz oxigène et hydro-

gène. A une certaine température, il entre en ébullition

et lance des étincelles, comme le fer qui brûle, mais

beaucoup moins brillantes. Si l’on fait brûler de l’étber

dans une lampe à esprit de vin
,
et qu’on dirige du gaz

oxigène dans la flamme, on parvient à fondre du fil de

platine assez fort, et à le réduire en globules gros

comme des pois. Assez souvent on trouve, à la surface

des globules refroidis, des gouttelettes d’un verre in-

colore, qui sont de l’acide silicique fondu
,
et provien-

nent du silicium qui était uni au platine.

Dans le premier volume, en parlant de l’hydrogène,

j’ai déjà faif mention de la propriété remarquable, que

possède le platine à l’état de grande division
,
d’enflam-

mer le gaz hydrogène dans Pair
,
propriété qu’il par-

tage avec l’osmium
,
l’iridium

,
le palladium et le rho-

dium. Plus la division de ces métaux est grande, plus

cette propriété devient prononcée. Le platine pulvéru-

lent, qu’on obtient en précipitant par le zinc la disso-

lution de platine, enflamme la vapeur d’alcool, et

devient par- là incandescent lui -même. D’après les ex-

périences de Liebig, on obtient du platine dans son

plus grand état de division par le procédé suivant. On
dissout à chaud du chlorure platineux dans une lessive

concentrée de potasse caustique, et pendant que la li-

queur est encore chaude
,
on y verse peu à peu de l’al-

cool, en remuant le mélange, jusqu’à ce qu’il s’établisse

une effervescence qui provient d’un dégagement de gaz

acide carbonique, et qui est si forte, qu’il fi\ut employer

un vase très- grand pour ne rien perdre. Le platine se

précipite sous forme d’une poudre noire. On décante la

liqueur, et on fait bouillir le précipité successivement

avec de l’alcool
,
de l’acide bydroclflorique

,
de la po-

tasse, et enfin quatre ou cinq fois avec de l’eau, pour

le debarrasser de tous les corps étrangers. Si l’alcool

n’était pas complètement enlevé, la poudre prendrait
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feu pendant la dessiccation, et perdrait ses propriétés.

Séchée, elle ressemble à du noir de fumée, et tache les

doigts : cependant elle ne consiste qu’en platine extrê-

mement divisé; car, d’après Liebig, on peut la chauffer

au rouge cerise, à l’air ou dans le gaz oxigène, sans

qu’elle éprouve ni perte, ni changement dans les pro-

priétés qui la distinguent; mais, par l’incandescence,

elle perd ces dernières en prenant l’aspect métallique.

Chauffée dans du gaz hydrogène exempt d’oxigène,

elle ne produit point d’eau
;
sous le brunissoir, elle dorme

un trait métallique
,
d’une couleur grise

,
semblable à

celle du platine. Elle se dissout facilement et sans ré-

sidu dans l’eau régale. Les propriétés particulières que

possède le platine, dans cet état de division, sont les

suivantes : comme le charbon de bois, il absorbe les gaz

et les condense dans ses pores, en développant de la

chaleur; et si, après l’avoir privé de tout air et de toute

humidité, sous le récipient de la machine pneumatique,

à l’aide de l’acide sidfurique, on fait rentrer rapidement

l’air, il s’échauffe quelquefois jusqu’au rouge. Au con-

tact de l’air, il détermine [’oxidation, non-seulement du
gaz hydrogène

,
mais aussi de la vapeur d’alcool

,
et

devient incandescent au moment oii on le fait tomber

sur un corps humecté avec de l’alcool. Il n’enflamme

pas l’alcool liquide dont il est imbibé, mais il en déter-

mine l’oxidation aux dépens de l’air, d’oii résulte de

l’acide acétique et de l’éther acétique, qui se volatili-

sent continuellement.

La propriété dont jouit le platine divisé, de con-

denser les gaz avec dégagement de chaleur, paraît

contribuer à la faculté, qu’il possède, d’enflammer les

gaz combustibles; cependant elle n’en est pas la seule

cause, et l’action qu’il exerce sur l’alcool liquide en est

la preuve.

Edmond Davy découvrit le premier l’action particu-

lière du platine divisé sur l’alcool; mais il paraît que le

platine dont il s’était servi, cl ([u’il avait obtenu en fai-

sant bouillir avec de l’alcool du sulfate platinique con-

centré et contenant un peu d’acide nitrique, était une
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combinaison inconnue du métal avec de Toxigène, du
nitrogène et avec une substance combustible éthérée.

C’est à Dobereiner que nous devons un examen plus

complet de la conversion de l’alcool en acide acétique.

Zeise fît connaître la manière de préparer une poudre,

douée des mêmes propriétés, qu’il obtint en faisant

bouillir du chlorure platineux avec de l’alcool, et dans

laquelle le platine divisé se trouve mêlé avec d’autres

produits de l’opération. Enfin, Liebig a reconnu d’une

manière exacte de quelle nature est l’action qu’exercent

les préparations de Davy et de Zeise.

Le platine ressemble aussi à l’osmium, à l’iridium et

au palladium, en ce que tous les degrés de combinaison

qui leur sont communs, prennent la même forme cris-

talline, et sont par conséquent isomorphes. En outre, il

a absolument la même capacité de combinaison que l’i-

ridium
;
de sorte que les oxides platineux et platinique

,

les chlorures platineux et platinique ont exactement la

même composition, en centièmes, que les combinaisons

correspondantes de l’iridium. (Les mêmes rapports

existent entre le nickel et le cobalt
,
entre le tellure et

l’antimoine.
)
Le platine ne produit pas le même nom-

bre de combinaisons que l’iridium.

Le platine est insoluble dans tous les acides, excepté

l’eau régale. Par la voie sèche, on peut l’oxider, en le

fondant avec la potasse caustique ou le nitre.

Oxides de platine. On ne connaît avec certitude

que deux degrés d’oxidation du platine: l’oxide platineux

et l’oxide platinique.

Oxide platineux. On l’obtient sous forme d’une

poudre noire, quand on fait digérer le chlorure plati-

neux avec de la potasse caustique. L’excès d’alcali dis-

sout une portion d’oxide et prend une teinte verte
,
qui

peut devenir assez foncée pour, que la liqueur ressemble

à de l’encre. L’oxide platineux peut être précipité de

cette dissolution par l’acide sulfurique. La poudre noire

est de \hydrate platineux. Exposée à l’action de la

chaleur, elle donne d’abord de l’eau, puis du gaz oxi-

gène et laisse du platine métallique. L’hydrate plati-
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neux détone avec les corps combustibles. Les acides le

dissolvent lentement, de manière à donner naissance à

des sels platineux, dont la dissolution est d'un vert

tirant sur le brun. Il est formé de 92,5 parties de platine

et de 7,5 d’oxigène.

Oxide platinique. Il est diflîcile d’isoler cet oxide

complètement; car, quand on n’emploie pas un excès

d’alcali, on obtient ordinairement un soussel, ou, quand
l’alcali prédomine, il se forme une combinaison de ce

dernier avec l’oxide. On dissout du sulfate platinique

dans l’eau, et on le décompose par le nitrate baryti-

que, d’où résulte du sulfate barytique et du nitrate pla-

tinique. On peut précipiter de ce sel la moitié de l’oxide

platinique, à l’aide de la soude caustique; si l’on ajoute

une plus grande quantité d’alcali, il se précipite un
soussel

,
qui devient blanc en séchant. L’oxide platinique

précipité est à l’état ^hjdrate brun rougeâtre, volumi-

neux et parfaitement semblable à l’oxide ferrique pré-

cipité par l’ammoniaque. Il se contracte beaucoup par

la dessiccation; mais sa couleur ne devient pas beau-

coup plus foncée. Chauffé dans des vases distil latoires,

il abandonne d’abord son eau et devient noir, puis son

oxigène, et laisse du platine métallique.

L’oxide platinique se combine avec les acides, et forme

avec eux des oxisels particuliers, qui sont jaunes ou
roux : il n’y en a qu’un petit nombre qui ait été étudié.

H a une affinité prononcée pour les bases, et forme
des combinaisons insolubles avec les alcalis, les terres

alcalines, les terres proprement dites, et plusieurs

oxides métalliques. Pour se procurer la combinaison de

l’oxide platinique avec la potasse, il faut mêler le

cîilorure double platinique et potassique avec un excès

d’hydrate potassique, ajouter au mélange un peu d’eau,

afin que la masse fonde à l’aide de la chaleur, et la

chauffer peu â peu
,

jusqu’au rouge obscur. La
masse refroidie est d’un rouge de cinabre. On en-

lève l’excès d’alcali et le chlorure potassique par l’eau,

qui ne dissout que des traces d’oxide. Le résidu

est lavé sur un fdtre avec de l’eau. On obtient ainsi un
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composé, qui ressemble à de la rouille. Pendant le

lavage, il traverse volontiers le papier, en formant

avec l’eau pure un lait jaunâtre
;
cependant la majeure

partie reste sur le filtre. Il contient ^ pour loo de po-

tasse, qui ne peut point être enlevée par l’eau. 11 se

dissout avec lenteur, mais complètement dans l’acide

hydroclîlorique. Les acides sulfurique et nitrique ne pa-

raissent point exercer d’action dissolvante sur lui
;
mais

ils s’emparent de l’alcali
,
qui est remplacé par une por-

tion de l’acide employé. Lorsqu’on le calcine jusqu’au

rouge naissant dans des vases distillatoires, il abandonne

la moitié de son oxigène, et laisse une combinaison de

potasse et d’oxide platineux
,
dont la couleur est foncée.

Il détone fortement avec les corps combustibles.

La combinaison de l’oxide platinique avec l’ammonia-

que est explosive
,

et porte le nom de platine fulmi-
nant. Elle a été découverte par Ed. Davy. On l’obtient

de la manière suivante. On dissout le sulfate platinique

dans l’eau, et on le précipite par l’ammoniaque. Le pré-

cipité est un soussel double
,
que l’on décompose en le

faisant digérer avec une dissolution étendue d’hydrate

sodique; la combinaison d’oxide platinique et d’ammo-
niaque reste alors à l’état de pureté. Après avoir été

lavée et séchée, elle représente une poudre d’un brun

foncé, qui ne fait explosion qu’<à-j-2i4 degrés, mais

avec la même violence que l’or fulminant. Elle ne fait

explosion
,
ni par l’étincelle électrique

,
ni par le choc

ou la percussion. Elle n’absorbe pas le gaz ammonia-
que. L’acide sulfurique la dissout, en prenant une teinte

brune foncée; l’acide nitrique et l’acide hydroclîlorique

n’agissent pas sur elle. Dans le gaz acide hydrocblorique,

elle se transforme peu à peu en sel ammoniac platinique.

L’oxide platinique est composé de 86,o5 parties de

platine et i3,95 parties d’oxigène; le métal y est com-
biné avec deux fois autant d’oxigène que dans l’oxide

platineux.

En faisant l’iiistoire de l’osmium et de l’iridium, nous

avons parlé d’un degré d’oxidation intermédiaire entre

les oxides osmieux et osmique, irideux et iridique. Il
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est naturel de présumer, que le platine a également un

oxidesusplatineux

.

Edmond Davy dit que, quand on dé-

eompose le platine fulminant par l’acide nitrique bouiE

iant, il reste un oxide de platine, dont la composition

correspond à celle d’un semblable oxide intermédiaire.

Lorsqu’on calcine le platine fortement et pendant long-

temps avec de l’hydrate'^ou avec du nitrate potassique,

on obtient un oxide jaune verdâtre
,
auquel on peut

enlever la potasse, jusqu’à un certain point, par le la-

vage. Mais cet oxide est rarement exempt de platine

métallique, qui reste, quand on le dissout dans l’acide

bydrocblorique. Si l’on soumet le composé d’oxide plati-

nique et de potasse à une nouvelle et forte calcination

avec de l’hydrate potassique
,
on obtient un composé de

potasse et d’oxide platinique bien plus foncé en couleur,

qui, après avoir été lavé avec de l’eau, se dissout sans ré-

sidu dans l’acide bydrocblorique, avec lequel on le fait di-

gérer. La dissolution
,
mêlée avec du chlorure potassique,

donne d’abord beaucoup de chlorure double platinique

et potassique; puis, après l’évaporation, un sel prisma-

tique rouge, qui est du chlorure double platineux et po-

tassique. Il est donc évident, que l’oxide ainsi obtenu

contient plus d’oxigène que l’oxide platineux
,

et moins

que l’oxide platinique; mais, dans les essais que j’ai ten-

tés pour l’analyser, je n’ai jamais trouvé le chlorure

platineux dans une proportion fixe et invariable, par

rapport au chlorure platinique, et j’ai toujours vu qu’il

se comportait comme un mélange indéterminé d’oxide

platineux et d’oxide platinique. L’existence de l’oxide

susplatineux est donc encore douteuse.

Platine et hydrogène. 11 n’est pas bien décidé que

le platine puisse se combiner avec l’hydrogène
;
cepen-

dant les combinaisons qu’on obtient par les procédés

SLiivans, paraissent le rendre vraisemblable. On préci-

pitepar l’ammoniaque un mélange de chlorure platini-

que et de chlorure ferrique; on lave bien la combinai-

son des deux oxides métalliques, et, après l’avoir sé-

chée, on la réduit, au rouge naissant, dans un courant

de gaz hydrogène. Le métal réduit est jeté de suite dans
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de Tacide hydrochlorique, et le fer étant dissous par la

digestion, il reste un corps noir. Après avoir été séché,

ce corps est dépourvu d’éclat métallique, il ne s’en-

flamme pas par le contact avec l’alcool; mais quand

on le chauffe, il prend feu bien au-dessous du rouge,

détone légèrement
,

et est lancé de tous côtés. En vase

clos
,

il se décompose sans explosion.

Lorsqu’on fait fondre du platine avec du potassium,

et qu’on traite l’alliage par l’eau, qui oxide le potassium

et le dissout, le platine se précipite en paillettes noires,

qui sont analogues, par leur nature, à la combinaison

précédente, et que Humphry Davy regarda comme de

î’hydrure de platine.

D’après ce qui précède, toutes ces combinaisons pa-

raissent réellement contenir du gaz hydrogène, soit

seul, soit combiné avec le carbone. Mais elles exigent

un examen plus approfondi
,
relativement à leur com-

position.

Sulfures de platine. Le platine s’unit au soufre par

la voie sèche et par la voie humide. Si l’on chauffe du

platine très-divisé dans de la vapeur de soufre, ces deux

corps se combinent avec dégagement de lumière. La
combinaison est rarement saturée. Elle est grise et jouit

de l’éclat métallique. Nous ne connaissons au platine

({lie deux degrés de sulfuration.

Sulfure platineux. On l’obtient en triturant bien un
mélange de sel ammoniac platinique et de soufre, et le

chauffant dans une cornue, jusqu’à ce que tout le sel

ammoniac et le soufre en excès soient chassés. Le sul-

fure qui reste, est gris et d’un aspect métallique, sembla-

ble à celui du platine seul. Pour le préparer par la voie

luimide, on décompose du chlorure platineux par un
sulfhydrate. Après l’avoir lavé, on peut le sécher, sans

qu’il soit décomposé. Quandonle cbauffeen vase ouvert, le

soufre brûle, et il reste du platine. Il est formé de 86,98
parties de platine et 14,02 de soufre.

Sulfure platinique. On l’obtient en dissolvant dans

ill.
*

5
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Feau du chlorure platiiiique, et versant la dissolutioo

goutte à goutte dans une dissolution d’un sulfliydrate,

ou en décomposant une dissolution de chlorure double

platinique et sodique parle gaz sulfide hydrique. (Si l’on

fait arriver ce gaz dans une dissolution ordinaire de

platine, il se forme un précipité, qui détone ça et là,

((uand on le chauffe.
)

sulfure platinTque est d’un

brun foncé, et devient noir par la dessiccation. Si on

le fait sécher au contact de l’air, une partie de son

soufre se transforme en acide sulfurique
,
et il se forme

une si grande quantité de ce dernier, que le sulfure reste

humide, et que, quand on l’a séché sur du papier
,
celui-

ci est charbonné par l’acide sulfurique. En le séchant

dans le vide, sur de Facide sulfurique, il n’est pas al-

téré. Soumis à la distillation, il abandonne, au rouge

naissant
,
la moitié de son soufre

,
et laisse du sulfure

platineux.

Les deux sulfures de platine constituent des sulfo-

bases, et le sulfure platinique se combine avec les sul-

fobaseS plus électropositives que lui
;
de là vient qu’il

se dissout dans les alcalis caustiques, dans les carbo-

nates, les sulfhydrates et les sulfures alcalins, quoique

en petite quantité. Les dissolutions sont d’un brun fon-

cé
,
et quand on y verse un acide, le sulfure se précipite,

coloré en brun châtain. Le sulfure platinique se dissout^

à l’aide de la chaleur, dans Facide nitrique concentré

^

en passant à l’état de sulfate platinique. Il est composé
de 75,41 parties de platine et 24,59 de soufre.

Phosphure de platine. Le platine se combine faci-

lement avec le phosphore, dans les'mêmes circonstances

que le soufre. Il devient alors cassant et fusible. Orr

gâte souvent des creusets de platine, quand on y traite

des phosphates à une haute température, et qu’il y
tombe par hasard du charbon. Le phosphure de platine

est d’un blanc argentin, dur, à cassure cristalline, et

plus fusible que l’argent. Éd. Davy dit que l’on obtient

du platine combiné avec le maximum de phospliore,
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quand on chauffe un mélange de sel ammoniac plati-

nique et de phosphore
,
et qu’on obtient un phosphure

avec le minimum de phosphore, en chauffant dans le

vide un mélange de platine en poudre et de phosphore.

D’après ce chimiste, le produit contiendrait dans le

premier cas, 3o, et, dans le dernier, 17,5 pourcent de

phosphore. Mais la différence dans ces proportions dé-

pend de la température, et on ne peut pas regarder

ces deux phosphures comme des combinaisons définies.

Ed. Davy croit avoir trouvé que le phosphure de pla-

tine fondu cristallise en cubes. Pelletier a proposé

d’employer le phosphore
,
à la place de l’arsenic

,
pour

rendre le platine malléable.

Borure de platine. On l’obtient, d’après Collet-Des-

cotils, en fondant le platine avec du borax et du car-

bone. La combinaison est dure, aigre, légèrement cris-

talline, et donne de l’acide borique, quand on la dis-

sout dans l’eau régale,

Siliciure de platine. On avait admis, pendant quel-

que temps, l’opinion de Collet -Descotils
,
que le platine

se combinait avec le carbone, et en devenait plus fu-

sible. Ce chimiste avait trouvé que le platine pouvait

contenir jusqu’à trois pour cent de carbone. Mais Bous-

singault a fait voir que ce platine, au lieu d’être uni

au carbone, était combiné avec le silicium. L’assertion

de Collet-Descotils me porta à essayer d’obtenir du pla-

tine malléable, d’après le même principe que celui

qu’on suit dans la préparation du fer malléable; c’est-à-

dire en faisant fondre le platine après l’avoir mêlé avec

de la poudre de charbon
,

et cherchant ensuite à brû-

ler le carbone à l’air; mais je ne réussis point. Le platine

entra bien en fusion : mais on ne pouvait le rendre malléa-

ble. Sa pesanteur spécifique était de i 8
,
3

,
il était très-

dur et grenu. Boussingault avait trouvé sa pesanteur

spécifique de 17,7. Les observations qu’il avait faites

sur le prétendu carbure de platine, me portèrent à l’exa-

miner à mon tour, et je trouvai que le platine y était
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combiné avec une forte dose de silicium
;
en sorte qu’en fe

traitant par l’eau régale, il ne tardait pas à se couvrir

d’une croûte d’acide silicique
,
assez épaisse pour s’op-

poser à la dissolution du métal. Le platine avait tiré ce

silicium des cendres du charbon avec lequel on l’âvait

chauffé, ainsi que du creuset. Quoiqu’il soit croyable

que le platine puisse être combiné avec une certaine

quantité de carbone, cependant le composé qu’on a

généralement regardé comme un carbure
,
n’est qu’un

siliciure. Boussingault a trouvé que le platine, mêlé

avec du charbon exempt de silicium, ne peut pas être

fondu.

Alliages de platine. Le platine s’allie facilement à

la plupart des métaux. Lorsqu’on emploie les propor-

tions convenables
,

il s’unit à plusieurs d’entre eux avec un
dégagement de lumièresouvent très-intense. Fox a trouvé

qu’en faisant fondre le platine avec de l’étain, de l’anti-

moine, du zinc ou du plomb, le mélange s’échauffe jus-

(fu’au rouge blanc complet. Si l’ôn roule ensemble des

feuilles de plomb et de platine, et qu’on les fasse rou-

gir par un bout, la masse s’échauffe au moment
de la combinaison

,
au point d’être lancée de tous côtés.

Le platine a beaucoup ‘d’affinité pour le potassium

,

et se combine avec lui, à une haute température. Lors-

qu’on traite l’alliage par l’eau, il s’en détache ces pail-

lettes noires, dont nous avons parlé plus haut, comme
étant une combinaison de platine et d’hydrogène.

Le platine, tel qu’on l’obtient par la décomposition

du sel ammoniac platinique , s’unit à Xarsenic avec

dégagement de lumière, et l’alliage entre en fusion. En
faisant fondre ensemble i partie de platine et l d’arse-

nic, on obtient i partie et ^ d’arséniure de platine.

Parties égales de platine et de moljbdene forment

une masse d’un gris clair, douée de l’éclat métallique,

aigre et à cassure serrée. Une partie de platine et quatre

parties de molybdène donnent un alliage d’un gris bleu,

dur, aigre, à cassure grenue.
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On obtient avec le tungstène une masse métallique,

grise et cassante.

Le platine forme avec Vantimoine une masse métal-

lique, dure, aigre, dont la cassure est à grain fin; la

majeure partie de l’antimoine peut en être chassée par

la calcination. Fox a proposé de donner de la cohé-

rence au platine, en le faisant fondre avec de ranti-

moine, puis chassant ce dernier, comme il a été dit à

l’article de l’or. Le petit culot de platine, qui reste, est

ensuite forgé.

L’alliage de platine et diiridiwn est parfaitement

malléable, quand la proportion du dernier métal s’élève

tout au plus à un ou deux centièmes; sa dureté est beau-

coup plus grande que celle du platine pur, et il résiste

mieux que celui-ci a l’action du feu et des réactifs. Cet

alliage convient particulièrement pour la confection des

ustensiles de chimie. Une plus grande quantité d’iri-

dium rend le platine cassant, de sorte qu’il se gerce sous

Je choc du marteau; et quand l’alliage contient parties

égales des deux métaux, il est tout -à- fait aigre, mais

on peut le braser.

Le platine forme avec le zinc un mélange gris bleu,

très -fusible, qui est si cassant, qu’on peut aisément le

réduire en poudre. En l’exposant à une haute tempé-
rature, le zinc est brûlé; cependant, par ce procédé, la

totalité de ce métal ne peut pas être séparée du pla-

tine, parce que la masse, moins riche en zinc, qui reste,

est très-peu fusible,

\Jétain donne avec le platine un alliage dur, cassant,

à gros grain. La présence d’une petite quantité de pla-

tine suffit pour diminuer la malléabilité de l’étain.

Le platine se combine très-facilement avec le plomb :

il suffit de verser du plomb fondu dans un creuset de

platine, pour que le plomb dissolve, pendant le refroi-

dissement, une portion considérable du creuset.

Le bismuth s’unit aussi au platine, et une partie de

ce dernier peut être extrait de l’alliage, au moyen de la

liquation.
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Le cuivre s’allie aisément au platine. A parties égales

des deux métaux, l’alliage est d’un rouge clair, et sans

ductilité
; ^ de platine, donne au cuivre une couleur

rose et une cassure à grain fin; l’alliage est ductile, et

se conserve mieux à l’air que du cuivre pur. D’après

Clarke, parties égales de cuivre et de platine donnent

un alliage ductile , d’un jaune d’or. Avec 7 parties de

platine, 16 de cuivre et i de zinc. Cooper a obtenu un
alliage jaune d’or. (Voyez l’article du Zinc,

j

Parties égales de platine et de nickel donnent un al-

liage fusible, d’un jaune pâle, susceptible d’un beau

poli
,

et possédant la propriété du nickel d’être attiré

par l’aimant.

Le cobalt forme également un alliage fusible avec le

platine.

' Le platine forgé n’est pas attaqué par le mercure;
mais le métal

,
qui reste après la décomposition du sel

double platinique et ammonique, se combine aisément

avec le mercure, à une température un peu élevée. La
masse s’échauffe, pendant que la combinaison s’opère.

L’amalgame est visqueux et mou comme du beurre,

mais il durcit peu à peu,

argent s’unit facilement au platine, et forme avec

lui un alliage très - difficile à fondre, beaucoup moins

ductile que l’argent, et que l’on peut décomposer en

partie par la liquation. Une petite quantité de platine

donne plus de solidité à l’argent; mais il suffit d’ajou-

ter à l’argent 7 pour cent de platine, pour le rendre

moins ductile et diminuer sa blancheur. Quand la pro-

portion de platine excède 5 pour cent, l’argent soumis

à la coupellation éprouve peu de mouvement et n’offre

pas le phénomène de la fulguration. En traitant l’al-

liage de platine et d’argent par l’acide nitrique, la dis-

solution contient toujours tant de platine, que quand
on veut purifier de l’or contenant du platine

,
on le

fait fondre avec de l’argent, parce que le platine se dis-

sout avec l’argent dans l’acide nitrique.

L’inaltérabilité du platine au feu, son insolubilité

dans la plupart des acides, la propriété qu’il possède, a
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rétat forgé, de ne pas être attaqué par le soufre ou par

le mercure, le rendent plus propre qu’aucun autre mé-
tal à la fabrication des ustensiles de cuisine et de chimie,

surtout à la confection des creusets. Il est un peu cher,

mais beaucoup moins que l’or, et vaut, après avoir été

travaillé, à peu près autant que quatre fois et demie son

poids d’argent contenant un septième de cuivre.

Quand on se sert de vases de platine, il faut prendre

les précautions suivantes pour les conserver intacts :

Ne pas y traiter des mélanges qui puissent dégager

du chlore;

2 ® Ne pas y fondre de nitre
,
ni d’alcali caustique

,

qui, même quand l’air est exclu, font passer le platine

à l’état d’oxide platineux, lequel se dissout dans l’alcali

et lui donne une teinte verte noirâtre; quand on opère

à l’air libre, le platine passe au degré supérieur d’oxi-

dation dont il a été question plus haut;
3^^ Ne pas y calciner des mélanges qui puissent lais-

ser un résidu de métal ou de phosphore
:
par exemple,

aucun sel métallique à acide végétal, parce qu’alors le

platine se combine avec les métaux réduits, et quand
on dissout ceux-ci, au moyen des acides, le platine au-

quel ils sont alliés, se détache en même temps, d’oii

résulte une fossette dans le creuset;

4° Il faut se garder d’élever la température du creu-

set jusqu’au rouge blanc, quand on y calcine des oxi-

des métalliques, qui n’ont pas une très-forte affinité pour

i’oxlgène, comme ceux de plomb, de bismuth, de cui-

vre, de cobalt
,
de nickel, d’antimoine : car, quoique ces

oxides ne soient pas réductibles par eux-mêmes, ils sont

ramenés à l’état métallique pendant leur contact avec

le platine qui est au rouge -blanc, et s’allient à la pa-

roi interne du creuset.. A la vérité, le métal étranger

peut être ^enlevé par l’action alternée d’une légère cha-

leur rouge et des acides; mais la paroi interne du

creuset a dès lors une porosité telle, qu’on peut le re-

garder comme perdu.
5® Dans les calcinations fortes et prolongées, il faut

préserver le creuset du contact des charbons : sans cette

\
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précaution
,

le platine se combine sous l’influence si-

multanée du charbon et des cendres, avec des quantités

peu à peu croissantes de silicium
,
et

,
après quelques

années de service, le creuset commence à devénir cas-

sant et à se gercer.

Les gerçures, dans les creusets de platine, peuvent être

bouchées avec de l’or; mais quand on soumet un pareil

creuset à une très -forte calcination, l’or entre dans le

platine, et la greçure se rouvre. .

On a commencé h faire des ustensiles de cuisine en

cuivre, revêtus d’une couche très -légère de platine, à

l’instar du plaited des Anglais. Coopéra fait voir que le

précipité que forme le nitrate mercureux dans une dis-

solution de platine, donne le plus bel émail noir qu’on

puisse produire, lorsqu’après l’avoir séché et débarrassé,

par la sublimation
,
du chlorure mercureux, on le fait

fondre avec du strass ou flux ordinaire.

5. Du palladium.

Le palladium entre dans le minerai de platine pour

une petite quantité, qui varie de 4 à i pour cent. Ce-

pendant Wollaston l’a trouvé aussi dans un sable de pla-

tine du Brésil, à l’état de simple mélange, et constituant

un minerai distinct, qui était du palladium natif presque

pur, et qui se présentoit sous forme de paillettes métal-

liques, plus ou moins grandes, ayant une texture rayon-

née
,
dans laquelle les rayons divergens partent d’un des

cotés des paillettes. Benneck vient de trouver du palla-

dium en petite quantité dans le séléniure de plomb de

Filkerode dans le Harz.

Le palladium a été découvert, en i8o3, par Wol-
laston, qui, sans faire connaître son nom, en donna une

certaine quantité au marchand de minéraux Forster, à

Londres, pour le vendre. Les opinions sur la nature et

sur l’origine de ce nouveau métal étaient partagées; ce-

pendant on croyait assez généralement qu’il n’était autre

chose qu’un produit de la méthode que Mussin-Puschkin

avait proposée, pour travailler le plating à l’aide du mer-

cure. Chenevix annonça ensuite qu’il était parvenu à
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préparer du palladium
,
en mêlant des dissolutions de

platine et de mercure, y versant du sulfate ferreux, et

faisant fondre le mélange précipité. Mais sa méthode

ne réussit à nul autre, et on a su depuis qu’il employait

de la poudre de charbon et du borax pour faire fondre

les précipités, et que ce qu’il regardait comme du pal-

ladium, n’était qu’une combinaison de platine avec le

silicium et le bore. Enfin, Wollaston fit connaître la

méthode suivante pour obtenir ce métal, jusqu’alors

problématique : on dissout le sable de platine dans l’eau

régale, on évapore la liqueur jusqu’à ce que l’excès d’a-

cide soit chassé, ou on sature cet excès, avec beaucoup

de soin
,
par de la soude caustique; puis on verse dans

la liqueur une dissolution de cyanure mercurique
,
jus-

qn’à ee qu’il ne se produise plus de précipité. Il arrive

({uelquefois que le précipité ne se forme qu’au bout de

quelque temps. Le palladium se précipite seul; car

aucun des autres métaux ne décompose le sel mercuri-

que. Le précipité est d’un jaune clair, et donne du
palladium pur, quand on l’expose à une forte chaleur

rouge. Par ce moyen ,
le sable de platine fournit environ

1/2 pour cent de palladium.

Pour extraire le palladium de la dissolution du mi-

nerai de platine [yojez page 55), d’ou la plus grande

partie du platine a été précipitée par le chlorure potas-

sique ou ammonique, on procède comme il suit : on

rend cette liqueur acide en y versant de l’acide hydro-

cblorique, et l’on précipite les métaux qui s’y trouvent

dissous, à l’aide du fer ou du zinc pur; le fer reste

dans la dissolution. On fait digérer avec de l’acide

bydrocblorique, les métaux précipités, on les lave

bien, et on les dissout dans l’eau régale. La dissolution

renferme alors du platine, de l’iridium, du rhodium,
du palladium et du cuivre. On la neutralise, aussi exac-

tement que possible, avec du carbonate sodique
;
puis

on y ajoute du cyanure mercurique. Au bout de quel-

ques rnomens, il se forme un précipité blanc, de

uyanure palladeux
,
que l’on lave sur un filtre. A l’é-
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tat dé pureté, le cyanure palladeux est incolore; mais,

obtenu comme nous venons de le dire, sa teinte tire

ordinairement sur le verdâtre, ce qui provient d’un peu

de cuivre, qui s’est précipité avec lui. Pour enlever ce

cuivre, qui se trouve aussi dans le précipité obtenu par

le procédé de Wollaston, on brûle le cyanure palla-

deux, on redissout le métal dans l’eau régale, on ajoute

à la liqueur du chlorure potassique, une fois et demie le

poids du palladium dissous, et on l’évapore à siccité,

en y versant sur la fin un peu d’eau régale. Il se forme

un chlorure double palladique et potassique, de couleur

rouge foncée, qui est insoluble dans l’alcool. On le ré-

duit en poudre fine, et on le lave avec de l’alcool, qui

dissout du chlorure double cuivrique et potassique. Pour
extraire le palladium du sel double qui reste, on l’ex-

pose, dans un creuset de porcelaine, à une très -forte

chaleur; ou bien on le mêle avec du sel ammoniac, et

alors on le calcine moins fortement. On le lave ensuite

avec de l’eau.

Le palladium est presque aussi réfractaire que le pla-

tine; mais on peut plus facilement le braser. {^Vojez le

sulfure palladeux.) A l’extérieur, il ressemble parfaite-

ment au platine, il est très-malléable : à l’état fondu, sa

pesanteur spécifique est de ii,3; quand il est laminé,

elle est de ii,8. Il a très-peu d’affinité pour l’oxigène,

et il ne subit aucune oxidation, même au rouge blanc.

A une certaine température, sa surface se ternit, de-

vient bleuâtre, et passe à l’état de sousoxide; mais, â

une chaleur plus forte, il est réduit. Il ne s’oxide point

au pole positif de la pile électrique, et en le faisant

bouillir avec de l’acide sulfurique, ou hydroclilorique

concentré, il est à peine attaqué; cependant il com-
munique à ces acides une couleur plus ou moins

rouge. L’acide nitrique le dissout, en prenant une couleur

rouge brunâtre; l’acide se convertit en acide nitreux, et

l’on ne voit point de gaz nitreux se dégager, â moins

qu’on ne chauffe la liqueur, car alors l’acide nitreux est

décomposé. L’eau régale dissout le palladium avec faci-
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jité. Une dissolution alcoolique d’iode, qu’on fait sé»

cher sur le palladium, le noircit, mais n’attaque pas le

platine; ce qui permet de distinguer les deux métaux
l’un de l’autre

,
lorsqu’ils sont travaillés.

Oxides de palladium. Le palladium a beaucoup
plus d’affinité pour l’oxigène, que n’en a le platine. Il

forme deux oxides bien distincts, et que l’on peut ob-

tenir à l’état isolé. Quand on le fait rougir, et que sa

surface devient bleuâtre, il est probable qu’il subit aussi

une oxidation. A la vérité
,

j’ai chauffé du palladium

pulvérulent dans le gaz oxigène, jusqu’à ce qu’il devînt

bleu, et je n’ai jamais pu apercevoir d’augmentation

sensible dans son poids. La teinte bleuâtre ne peut

donc provenir que d’une oxidation très-superficielle, qui

annonce toutefois l’existence d’un oxide bleu de palladium.

Oxide palladeux. C’est l’oxide de palladium
,
connu

depuis long-temps. On l’obtient en dissolvant le palla-

dium dans l’acide nitrique, évaporant la dissolution jus-

qu’à siccité, et calcinant doucement le nitrate. L’oxide

reste sous forme d’une masse noire, que les acides dis-

solvent très-difficilement et avec lenteur. On peut aussi

le préparer, en mêlant un sel de palladium avec du

carbonate potassique, et chauffant le mélange jusqu’au

rouge naissant. Quand on dissout ensuite la masse sa-

line dans l’eau, l’oxide palladeux reste pur. Par la voie

humide on obtient de Vhydrate palladeux

,

en préci-

pitant la dissolution d’un sel palladeux par du carbo-

nate potassique ou sodique en excès : il se dégage de

l’acide carbonique , et l’hydrate, d’une couleur brunâtre

très-foncée, se précipite. A une légère chaleur rouge, il

abandonne son eau
;
mais il n’est réduit que par une

calcination violente. On ne peut pas le précipiter par un

alcali caustique, parce que le précipité qui se forme est

un soussel, et se dissout dans un excès d’alcali, d’où ré-

sulte une liqueur incolore. Il est très -difficile d’oxider

le palladium par la calcination avec l’hydrate potas-

sique et le nitre; l’oxide qui se forme alors n’est pas au

plus haut degré d’oxidation : c’est de l’oxide palladeux.
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Celui-ci est compose de 86,94 parties de palladiuin et

1 3,06 d’oxigène.

Jusqu’à présent, on n’est pas parvenu à produire un
oxide suspalladeux.

Oxide palladique. On le prépare en prenant du
chlorure palladique et potassique sec (car ce sel est dé-

composé quand on le dissout dans l’eau
) ,

et versant

dessus une dissolution d’hydrate ou de carbonate potas-

sique, dont on met un excès, avec la précaution de

n’en ajouter qu’une petite quantité à la fois, et de bien

remuer le mélange. Il se sépare alors un corps brun

jaunâtre, composé d’oxide palladique, d’eau et d’alcali.

Si l’on verse tout d’un coup un excès d’alcali sur le sel

palladique, tout se dissout; mais la dissolution
,
qui est

d’un brun foncé, devient ensuite gélatineuse, et laisse

déposer la plus grande partie de l’oxide. L’alcali ne peut

pas être extrait de cette combinaison par le lavage
,
et

les acides, qui l’enlèvent, dissolvent en même temps

i’oxide. Si l’on fait bouillir la dissolution alcaline du
chlorure palladique, tout l’oxide palladique se préci-

pite; le précipité ne contient point d’eau, mais l’oxide

palladique y est combiné avec de l’alcali. L’hydrate

brun a, lorsqu’il est sec, une couleur jaune brunâtre

foncée, semblable à celle de la terre de Cologne. Lavé
à l’eau bouillante, il perd en grande partie son eau et

devient noir. Quand on chauffe l’bvdrate sec dans des

vases distillatoires, il se décompose avec une telle vio-

lence, et l’eau se dégage si rapidement avec la moitié

âe l’oxigène, que le résidu est jeté hors du vase. L’oxide,

qui ne contient point d’eau combinée, abandonne tran-

quillement du gaz oxigène. L’oxide palladique, malgré

la potasse qu’il renferme, se dissout très - difficilement

dans les oxacides; les dissolutions sont jaunes. Avec

l’acide bydrocblorique étendu il dégage du chlore,

tandis qu’avec l’acide bydrocblorique concentré il re-

passe à l’état de chlorure palladique et potassique.

L’oxide palladique est formé de 76,90 parties de

métal et 26,10 d’oxigène; c’est-à-dire que le palladium
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y est combiné avec deux fois autant d’oxigène que dans

i’oxide palladeux.

Sulfure palladeux. Le palladium s’unit facilement

au soufre et avec déga peinent de lumière. Le résultat

de la combinaison est une masse fusible
,
d’un blanc

gris, brillante et aigre. Quand on la grille, elle se dé-

compose très - lentement
,

et donne une poudre rouge

brunâtre, qui paraît être de l’oxide palladeux en com-
binaison avec l’acide sulfurique

,
qui se dissout fa-

cilement dans l’acide bydroclilorique, et qui se réduit

lorsqu’on la calcine fortement. Wollaston a fait fondre

du sulfure palladeux avec du borax, pour rendre le pal-

ladium cohérent sans le fondre; le soufre fut chassé,

et le métal restant put ensuite être forgé et laminé. Par

la voie humide, on obtient du sulfure palladeux, en fai-

sant arriver du gaz sulfide hydrique dans une dissolution

de palladium. Il est d’un brun foncé.

Le sulfure palladeux est composé de 76,80 parties de

métal et 23,20 de soufre.

On n’a point encore examiné s’il existe un sulfure

palladique. On l’obtiendrait par la décomposition du
chlorure palladique et potassique sec, que l’on intro-

duirait par petites portions dans la dissolution d’un

sulfhydrate. Le gaz sulfide hydrique seul commence par

réduire le sel à l’état de chlorure palladeux
,
en laissant

déposer du soufre.

Phosphure de palladium. Le phosphore forme avec

le palladium une combinaison fusible.

Carbure de palladium. On ne peut pas obtenir ce

composé en chauffant un mélange de charbon et de

palladium, quoique le carbone ait beaucoup d’affinité

pour ce métal. Wœhler a découvert, que quand on tient

une feuille de palladium dans la flamme d’une lampe

alcoolique, ou qu’on l’y place debout, le métal se couvre

de suie, quoique l’alcool n’en dépose point sur d’autres

corps. Si on laisse le palladium plus long-temps dans la

flamme
, on voit croître sur ses faces des masses de

charbon, semblables aux champignons qui se forment

souvent à la mèche des chandelles allumées. Si l’on en-
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lève une de ces excroissances charbonneuses^ et qu’on

la brûle, elle laisse un squelette très - fin de palladium.

L’endroit ou elle était posée est inégal, et la feuille en-

tière de palladium se trouve tellement carburée, qu’on

ne peut plus la ployer, et qu’au moindre effort elle se

brise en travers. Si l’on prend du palladium dans l’état

poreux ou il se trouve, quand on réduit du sel ammci-

niac palladique par la chaleur, et qu’on le mette encore

rouge sur la mèche d’une lampe à esprit de vin non

allumée, il ne tarde pas à se couvrir d’une masse char-

bonneuse d’un volume beaucoup plus grand que le sien,
,

qui, tant qu’on la laisse en place, se maintient à la cha-

leur rouge, et répand des vapeurs ,d’acide pyroacétique.

Cette masse charbonneuse toute entière contient du pal-

ladium, et quand on en brûle une petite quantité, prise

même à la surface extrême
,

il reste du palladium après

la combustion. La propriété de précipiter du charbon de

la flamme, et de se combiner avec lui, est particulière au

palladium comme à biridium. Cependant le platine et le fer

paraissent aussi en jouir, quoiqu’à un très-faible degré;

Alliages de palladium. Le palladium forme des al-

liages, pour la plupart cassans, avec \arsenic
.,

\q fer,

le bismuth., le plomb, Vétain, le cuivre, Xargent, le

platine et l’or. L’alliage de nickel et de palladium est

ductile. Avec le mercure, il produit un amalgame li-

quide, qu’on obtient, quand on agite une grande quan-

tité de ce métal dans une dissolution de palladium. Mais

si le palladium, précipité par le mercure, est en excès,

on obtient une poudre métallique noire, formée de 4^57
parties de mercure et 5 i ,3 de palladium le mercure

ne peut être chassé de cette combinaison que par une

calcination prolongée au rouge blanc.

On a proposé d’employer le palladium pour les in

strumens d’astronomie et de mathématiques, qui exigent

une graduation exacte et délicate. Dans ce cas, il faut,

pour mieux voir, se servir d’un métal blanc : l’argent

ne laisse rien à désirer sous le rapport de la couleur;

mais
,
au bout de quelque temps

,
il est terni par les

exhalaisons sulfureuses très-souvent répandues dans l’air,
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devient jaune, et à ia fin noir. Le palladium, au con-

traire, ne subit point d’altération, et on s’en est servi

avec beaucoup d’avantage pour la confection du célèbre

cercle mural de l’observatoire de Greenwich, en Angle-

terre.

6. Du rhodium.

Ce métal a été découvert, en i8o3, par Wollaston.

On le trouve dans le minerai de platine. Wollaston en a

obtenu pour cent du platine du Brésil. Le minerai

de platine d’Antioquia, dans la Colombie, près Barba-

coas surtout, contient un peu plus de 3 pour cent de

rhodium.

En parlant du palladium, j’ai dit qu’on précipitait ce

métal, au moyen du cyanure mercurique, de la dissolu-

tion restante du minerai de platine. On verse un peu

d’acide hydrocblorique dans la liqueur d’oii le palla-

dium a été précipité, et on l’évapore à siccité. L’acide

liydrochlorique chasse l’acide hydrocyanique du cya-

nure mercurique, qui a été mis en excès, et transforme

le cyanure en chlorure. Le sel desséché est réduit en

poudre très -fine, et lavé avec de l’alcool à 0,83^. Ce
dissolvant s’empare des chlorures doubles que forme le

sodium avec le platine, l’iridium, le cuivre et le mer-
cure, et ne dissout point le chlorure double rhodique

et sodique, qui reste sous forme d’une poudre d’un beau

rouge foncé. On lave ce sel avec de l’alcool, puis on
l’expose à une calcination forte et prolongée, pour en

extraire le rhodium. Mais le meilleur moyen, pour ré-

duire le rhodium
,

consiste à chauffer doucement le

chlorure double dans un courant de gaz hydrogène, et

à dissoudre ensuite le chlorure sodique dans l’eau.

Il existe encore une autre méthode pour séparer le

rhodium des métaux qui se trouvent mêlés avec lui dans

cette masse saline
:

je vais la décrire, non parce qu’elle

est préférable à celle dont j’ai déjà parlé
,
mais parce

qu’il y a des cas dans lesquels son emploi peut présenter

de l’avantage. On mêle le sel sec avec une fois et demie
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son poids de carbonate potassique
,
et on calcine, le mé-

lange. Le résidu est traité par l’eau
,
qui n’attaque pas les

oxides métalliques. On dissout l’oxide cuivrique à l’aide de

l’acide hydrochlorique. Le nouveau résidu est mêlé

soigneusement avec 5 fois son poids de bisulfate po-

tassique anhydre, puis fondu. On tient la masse à l’état

de fusion rouge, dans un creuset de platine bien cou-

vert, jusqu’à ce que, en enlevant le couvercle, on s’a-

perçoive que le sel est prêt à se figer. L’oxide rbodique

se dissout dans le bisulfate, effet qui a lieu tout aussi

bien, sinon mieux, quand les métaux ont été réduits

auparavant. On traite la masse saline par l’eau bouil-

lante, et on reprend le résidu par le bisulfate potassique;

ce que l’on répète aussi long-temps, que le bisulfate se

colore pendant la calcination. On verse un excès de

carbonate potassique dans les dissolutions acides, on

évapore la masse jusqu’à siccité, et on calcine le résidu.

L’eau qu’on verse ensuite dessus, ne dissout pas l’oxide

rbodique, que l’on réduit au moyen du gaz hydrogène,

ou en le chauffant jusqu’au rouge blanc.

Extérieurement le rhodium ressemble assez au pla-

tine. La chaleur que nous pouvons produire dans nos

fourneaux n’est pas suffisante pour le fondre. Ne pou-

vant être brasé^ on ne parvient à lui donner de la cohé-

rence, qu’en calcinant du sulfure ou de l’arséniure de rho-

dium fondu
,
dans un vase ouvert et au rouge blanc

,
jusqu’à

ce qu’il ne retienne plus de soufre ou d’arsenic. On ob-

tient alors un seul culot, un peu bulleux, ayant la cou-

leur et l’éclat de l’argent. D’après Wollaston, la pesanteur

spécifique du rhodium est d’environ ii. Il est cassant

et très -dur; on peut le réduire en poudre. Parla voie

humide
,

il est insoluble dans les acides; mais quand on
le fait fondre avec certains métaux, par exemple, avec

du platine, du cuivre, du bismuth ou du plomb,et qu’on

traite l’alliage par l’eau régale, il s’y dissout en même
temps que ces métaux. Après avoir été allié à l’or ou à

l’argent, il ne se dissout pas, lorsqu’on fait dissoudre

l’autre métal. On le rend très-soluble, en le mêlant, à
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rétat de poudre fine, avec du chlorure potassique ou
sodique, et chauffant le mélange dans un courant de

gaz chlore, jusqu’au rouge naissant. Il se forme alors

un sel double très -soluble dans l’eau. TjCs dissolutions

du rhodium ont une belle couleur rouge, et c’est de

là que le métal tire son nom. Par la voie sècbe, il se

dissout, comme on l’a déjà vu, dans le bisulfate potas-

sique; pendant que la réaction a lieu, il se dégage du
gaz acide sulfureux.

Oxides de rhodium. Le rhodium a bien plus d’af-

finité pour l’oxigène que les métaux précédens de cette

-section. Il s’oxide, dès qu’on le fait rougir, et surtout

quand on le chauffe, à l’état de poudre fine, dans des

vases ouverts, jusqu’au rouge cerise. Il paraît avoir deux

oxides : l’oxide rhodeux et l’oxide rhodique, dont le pre-

mier n’a pas encore été isolé. Je ne décrirai donc que

l’oxide rhodique.

Oxide rhodique. On peut le préparer par la voie

humide et par la vole sèche. Par la voie sèche, on l’ob-

tient en chauffant jusqu’au rouge, dans un creuset d’ar-

gent, de la poudre de rhodium avec de la potasse caus-

tique et un peu de nitre. Le métal se gonfle, et

' devient d’un brun café : c’est alors une combinaison

d’oxide rhodique et de potasse. On enlève par l’eau l’ex-

cès d’alcali et de nitre, on lave bien l’oxide, et on le

met digérer dans l’acide hydrochlorique. Au commen-
cement, il se dégage un peu de chloi e, qui paraît pro-

venir d’un résidu d’acide nitrique
;

l’oxide change

peu à peu d’aspect
,
à mesure que l’acide dissout la

potasse. En le lavant pendant long-temps avec de l’eau

bouillante, il subit le même changement. Le résidu est

de \hydrate rhodique

^

dont la couleur est d’un gris

tirant sur le vert, et qui est insoluble dans les acides.

Pour extraire l’hydrate rhodique du chlorure double

rhodique et potassique ou sodique, il faut verser un ex-

cès de carbonate potassique ou sodique dans la disso-

lution d’un de ces sels, et évaporer le mélange. La liqueur

ne se trouble pas au moment oh l’on mêle les deux dis-

ÎIT. 0
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solutions, mais, pendant l’évaporation, la masse entière

se prend en gelée. On reçoit l’hydrate sur un filtre, et

on le lave bien. Sa couleur est sale
,

et d’un gris ver-

dâtre tirant sur le jaune. La liqueur contient quelquefois

un peu d’oxide, en dissolution, et alors elle a une teinte

verdâtre. L’hydrate ainsi obtenu contient de l’alcali, que

l’eau ne lui enlève point. Les acides dissolvent peu à

peu l’hydrate et l’alcali, en prenant une couleur jaune

et en donnant naissance à des sels doubles. La dissolu-

tion dans l’acide hydrochlorique est également jaune,

et ne prend la couleur rouge du chlorure double que

par une forte concentration
,
ou par la dessiccation.

En versant un excès d’ammoniaque dans la dissolu-

tion d’un sel rhodique
,

il ne se précipite d’aborel rien.

La couleur de la dissolution pâlit peu à peu, et devient

enfin d’un jaune pâle, tandis qu’il se forme un précipité

d’une belle couleur citrine. Ce précipité est composé
d’oxide rhodique, d’ammoniaque et d’eau. La dissolution

jaune contient un soussel. Après avoir été séchée, la

combinaison d’oxide rhodique et d’ammoniaque est d’un

jaune pâle et pulvérulente; quand on la chauffe dans

une cornue, elle donne de l’eau et du gaz nitrogène sans

aucune décrépitation, et laisse du rhodium métallique.

Les acides agissent sur elle de la même manière que sur

le composé d’oxide rhodique et de potasse.

L’oxide rhodique forme avec les acides, des sels dont

les dissolutions sont jaunes ou d’un jaune brunâtre. Il

est formé de 81,^8 parties de métal et 18,72 d’oxigène;

l’hydrate rhodique renferme 6,6 pour cent d’eau, dont

l’oxigène est le tiers de celui de l’oxide rhodique.

L’oxide rhodique se combine en plusieurs proportions

avec l’oxide rhodeux. Quand on expose le rhodium pul-

vérulent à Faction de la chaleur rouge, son poids aug-

mente très-rapidement de i 5 A pour cent, et il paraît

que la poudre noire, qui se formé dans ce cas, est de

l’oxide rhodeux. Si l’on continue â faire rougir cet oxide,

son poids s’accroît peu â peu, mais lentement, jusqu’à

ce que le poids du métal soit augmenté de 18, 4 pour
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cent, proportion qu’il n’excède pas. Si la composition

de l’oxide rbodeux est telle que je viens de le dire, l’oxi-

gène qu’il contient est à celui de l’oxide rhodique, comme
‘i:3; et alors l’oxide produit par la calcination est une
combinaison d’oxide rhodeux et d’oxide rbodique dans

une proportion telle, que tous deux contiennent la même
quantité d’oxigène. Il arrive assez souvent que les mé-
taux se convertissent, par la calcination, en des com-
posés de deux oxides dans des proportions définies. En
faisant l’iiistoire du fer, j’entrerai dans quelques détails

sur ce senre de combinaisons.
* <D

Quand on mêle un cblorure double de rhodium avec

du carbonate potassique sec, et qu’on chauffe le mélange,

la potasse abandonne l’acide carbonique et une partie de

son oxigène, sans qu’aucune portion du rhodium soit ré-

duite; on obtient dans ce cas des combinaisons d’oxide

rbodeux et d’oxide rbodique.

Si l’on décompose, par une dissolution bouillante de

potasse caustique, le chlorure de rhodium rose, insoluble

dans l’eau
(
on le prépare en chauffant du rhodium en

poudre dans un courant de gaz chlore), on obtient en-

core une autre combinaison d’oxide rhodique et d’oxide

rhodeux. C’est une masse gélatineuse, contenant de

l’eau; sa couleur est composée de jaune, de brun et

de gris; quand on la traite par l’acide hydrochlori-

que, celui-ci dissout l’oxide rhodique, et forme avec

l’oxide rhodeux un chlorure rhodeux insoluble. Dans
cet oxide double, les deux oxides contiennent la même
quantité de rhodium; mais l’oxide rhodique y est com-
biné avec une fois et demie autant d’oxigène que l’oxide

rhodeux.

Les combinaisons du rhodium que nous connaissons

jusqu’à présent, ne sont pas isomorphes avec celles du
platine; mais aussi le platine ne forme aucune combi-

naison, qui leur soit correspondante ou proportionnelle.

Il n’est donc point impossible que le rhodium et le plaîine

appartiennent à la même série de corps isomorphes.

L’oxide rhodique devrait, à proprement parler, être ap-

- 6 .
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pelé oxide sesqulrliodeux; mais il est étonnant combien

cet oxide et les chlorures correspondans ressemblent

aux oxides et aux chlorures susosmiques et susiridiques.

D’un autre côté, si la composition de l’oxide rbodique

était proportionnelle à celle de ces corps, il serait sin-

gulier que les degrés inférieurs de combinaison ne puis-

sent point être produits.

Sulfure de rhodium. On peut le préparer par la voie

sèche et par la voie humide. Par la voie sèche, on l’ob-

tient en chauffant ensemble du rhodium et du soufre,

d’oLi résulte une combinaison qui fond à une très-haute

température
,
par exemple

,
au feu de forge. On peut

aussi l’obtenir en chauffant le chlorure rhodique et am-
monique avec du soufre. Ge sulfure est d*un bleu gris,

et doué 'de l’aspect métallique; d’après Vauquelin
,

il

contient ^5 parties de soufre sur loo de rhodium. Wol-
laston se servait de sulfure de rhodium pour obtenir le

métal en masse cohérente; il le réduisait par la fusion

en un culot, et brûlait ensuite le soufre à l’air libre.

Pour préparer le sulfure de rhodium par la voie hu-

mide, il faut mêler la dissolution du sel double rouge

avec la dissolution d’un sulfure à métal alcalin. D’abord
il ne se précipite rien; mais, en chauffant, il se dépose

une poudre d’un brun foncé, qui devient noire et acide

par la dessiccation, ainsi qu’il arrive au sulfure platinique.

Alliages de rhodium. Le rhodium se combine, par la

fusion
,
avec Varsenic. Ce dernier peut ensuite être chassé

par la chaleur, et laisse le rhodium sous forme d’un glo-

bule cohérent.

Le rhodium se combine avec presque tous les mé-
taux auxquels on a essayé de l’allier. J’ai déjà dit que
quelques-uns de ces alliages se dissolvent totalement

dans l’eau régale, tandis que d’autres ne cèdent à ce

dissolvant que le métal uni au rhodium.

On n’a pas encore pu combiner le rhodium avec le

mercure.

Quand on le fait fondre avec 3 à 6 parties d’or ou
d’argent, il altère peu l’aspect de ces métaux. Mais il
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les rend moins fusibles, et leur surface se couvre, pen-

dant le refroidissement
,
d’oxide rliodique.

On a trouvé qu’une très-petite quantité de rhodium

,

ajoutée à l’acier, améliorait les qualités de ce dernier,

et Wollaston s’est servi du rhodium, en raison de sa du-

reté et de son inaltérabilité par la voie humide, pour

fabriquer des plumes métalliques. Ces plumes sont faites

de deux lamelles élastiques d’or et d’argent, réunies en

un angle obtus par le côté plus long, et soudées ensem-

ble, de manière à ne laisser- que la longueur nécessaire

pour la fente; on les taille alors en pointe, et l’on

soude à l’extrémité pointue de chaque lamelle un petit

bouton de rhodium, qui s’oppose à l’usure rapide à

laquelle sont sujettes les plumes fabriquées avec les mé-
taux nobles.

7. De Vargent.

L’argent se trouve à l’état métallique, tantôt assez

pur et cristallisé
, ou sous forme de végétations, tantôt

combiné avec l’or, l’antimoine, l’arsenic ou le mercure;

mais le plus souvent, il est à l’état de sulfure, soit seul,

soit mêlé avec d’autres sulfures, tels que ceux de cui-

vre, de plomb et d’antimoine. Rarement on le rencontre

à l’état de chlorure.

La manière de l’extraire de ses minerais varie sui-

vant leur composition. Le minerai d’argent le plus ré-

pandu est le sulfure de plomb (galène), qui contient un

peu de sulfure d’argent en mélange. Ija quantité d’ar-

gent s’élève rarement au-delà de 8 onces par quintal,

et ordinairement elle est d’une à trois onces.

Pour extraire l’argent de la galène, on bocarde la

mine, et, par le moyen du lavage, on sépare les par-

ties les plus légères, qui sont de la roche pulvérisée, du
minerai de plomb, qui est plus pesant. On fait sécher

celui-ci, on le grille dans des fourneaux particuliers, de

manière à brûler le soufre, et on fait fondre avec du

charbon, la masse grillée. On obtient, avec les scories,

du plomb argentifère, qui se rassemble sur le sol du

I
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fourneau. On fond ensuite ce plomb dans un fourneau

très-plat, appelé fourneau de coupellation, qui a la

forme d’un grand plat, et qui est fait avec de la cen-

dre de bois lessivée. Quand le métal fondu est arrivé

au rouge, on met en mouvement deux soufflets, qui

poussent l’air à la surface du métal, de manière que le

plomb est oxidé. Il se forme "d’abord une croûte d’oxide

peu fusible, que l’on enlève deux ou trois fois; ensuite

il se produit de l’oxide plombique fusible ou litharge ^

que l’on fait écouler par une cavité pratiquée sur le

coté du fourneau, vis-à-vis la tuyère des soufflets
,
de

sorte que le courant d’air pousse l’oxide plombique vers

cette cavité. Un ouvrier est occupé sans cesse à écarter

l’oxide plombique qui se solidifie, afin que l’oxide fondu

puisse s’écouler; car l’opération s’arrête, dès que la sur-

face du métal est couverte. Le but de cette opération

est de brûler, en même temps que le plomb, les métaux

susceptibles de s’oxider, et qui consistent ordinairement

en un peu de cuivre, de fer et de zinc; après quoi, il

reste enfin de l’argent presque pur. Cependant il a be-

soin d’être refondu dans un fourneau semblable au pré-

cédent, mais plus petit, qu’on appelle Ce fourneau

est formé de cendres de menu bois bien -lavées et tas-

sées dans un anneau de fer; il ressemble à un grand

plat dont le fond est épais^ et qui a très -peu de pro-

fondeur. La masse y est tenue à une chaleur plus intense

que la première fois, parce que l’argent qui contient

moins de plomb, est plus difficile à fondre. Toute la

litharge qui se forme, est absorbée par le test, et vers

la fin de l’opération
,
la surface du métal prend les cou-

leurs de l’arc-en-ciel
,
puis devient tout-à-coup claire et

miroitante. Ce phénomène, connu sous le nom de fuU
guration ou éclair de Vargent

,

annonce que tout le

plomb est brûlé, et qu’il ne reste plus que de l’argent.

Quand l’argent qu’on exploite n’est pas à l’état de

mélange avec la galène, on emploie un autre procédé

d’extraction
,
c’est-à-dire Xamalgamation. Ce procédé

est suivi, tant en Amérique qu’à Freyberg en Saxe,
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pour extraire l’argent des minerais qui contiennent de

l’arsenic, du nickel, du cobalt, du fer et du cuivre, mais

qui ne renferment point de plomb, ou n’en renferment

que très-peu. On cherche d’abord combien le minerai

contient d’argent, puis on mêle des minerais de diffé-

rente richesse, dans des proportions telles, que l’en-

semble contienne 3 onces f à 4 onces d’argent par quin-

tal. (Quand les proportions sont autres, il est impos-

sible d’extraire tout l’argent.) Si le minerai ne contient

point de pyrite, il faut en ajouter. On réduit le tout en

poudre très-fine, on mêle celle-ci avec 8 à 9 pourcent de sel

marin, et on grille le mélange dans un fourneau à ré-

verbère, en le remuant souvent. 11 se forme de l’acide

sulfurique, qui décompose le sel marin; une partie du
chlore de celui-ci forme, avec l’argent, du chlorure ar-

gentique; une autre s’échappe en combinaison avec le

fer et le soufre. Le grdlage étant terminé, on retire du

fourneau la masse a^plomérée, on la réduit dans un
moulin, en poudre fine, on mêle celle-ci dans des tonnes

avec de l’eau, et l’on y ajoute des morceaux de fer et du
mercure. Les tonnes sont tournées sur leurs axes au

moyen d’une roue hydraulique, ou bien on fait jouer

une espèce d’agitateur dans leur intérieur. Pendant ce

mouvement, le chlorure argentique est réduit par le fer,

et le mercure s’empare de l’argent mis en liberté, et

forme avec lui un mélange liquide, amalgame.
Tant que la décomposition continue

,
on remarque

qu’en été le contenu des tonnes est plus chaud de

quelques degrés, que l’air ambiant. On soutire l’amal-

game, et on le presse dans des peaux peu épaisses,

qui laissent passer le mercure excédant et retiennent

un composé solide de mercure et d’argent. Ce com-
posé est distillé

,
per descensum

,
dans un appareil

particulier, qui permet de recueillir le mercure sous

l’eau
,

tandis que l’argent reste sous forme d’un gâ-
teau poreux. Cette opération, qui paraît compliquée,

est cependant fort simple, et elle a été portée en Saxe
a un tel degré de perfection, qu’on n’y perd pas un
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demi pour cent de mercure par an, et que l’argent est

complètement extrait.

L’argent obtenu en grand est assez pur; mais,

pour l’avoir à l’état de pureté chimique, il faut le sou-

mettre à l’opération suivante. On le dissout dans l’acide

nitrique pur, on filtre la dissolution, et on j verse une
dissolution filtrée et chaude de sel marin, jusqu’à ce

qu’il ne se précipite plus rien. Le précipité est du chlo-

rure argentique; les autres sels métalliques restent dans

la dissolution. On lave bien le chlorure avec de l’eau

bouillante , et on le sèche. Pour en extraire l’argent, on

fait fondre, dans un creuset, deux fois autant de po-

tasse, et quand elle est devenue liquide, on y jette peu

à peu le sel argentique, qui se réduit en donnant nais-

sance à un dégagement d’oxigène et de gaz acide car-

bonique. Tout le chlorure ayant été introduit dans le

creuset, on augmente la chaleur jusqu’au point néces-

saire pour fondre l’argent, que l’on trouve, après le

refroidissement de la masse
,
au fond du creuset

,
réuni

en un culot. Si l’on mêle immédiatement le sel argen-

tique avec la potasse, et qu’ensuite on les fasse fondre

ensemble, il se produit, pendant la décomposition du
mélange, une effervescence qui occasionne la perte de

beaucoup d’argent, lancé sur les parois du creuset; il

peut se faire aussi que la potasse fondue passe par-des-

sus les bords du creuset.

L’argent pur est le plus blanc de tous les métaux, et

celui qui est susceptible du plus beau poli. Il est plus

dur que l’or, mais plus mou que le cuivre, et après

l’or, il est plus ductile qu’aucun autre métal; un' grain

d’argent peut être tiré en un fil long de quatre cents

pieds. Un fil du diamètre de o,3 ligne, porte, suivant

Sickingen, un poids de 20 livres et j i onces avant de

se rompre. L’argent entre en fusion à une chaleur moins

forte qüe l’or et le cuivre, environ à + 54o degrés. A
une température très-élevée

,
par exemple, au foyer d’un

miroir ardent, il entre en ébullition et se volatilise. Ajou-

tons toutefois, que l’argent poli ne fond pas au 'foyer
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d’un miroir ardent, même à une température où le pla-

tine entre en fusion, parce que sa surface lisse renvoie

les rayons lumineux sans les décomposer. Quand de l’ar-

gent parfaitement pur, qui a été fondu, reprend la

forme solide, il se produit une sorte de végétation à sa

surface, et parfois une petite portion d’argent est pro-

jetée au loin; on dit alors qu’il roche. Pendant long-

temps la cause de ce phénomène était inconnue
;
mais

dernièrement Lucas a fait voir qu’il provient de ce que

l’argent absorbe, en fondant, un peu d’oxigène, qui se

dégage au moment de sa solidification. Lucas a prouvé

qu’il en est ainsi : Parce que, quand on verse quel-

ques livres d’argent fondu, dans de l’eau sous une clo-

che de verre, qui est remplie d’eau, le métal dégage,

en^e figeant, une petite quantité d’air, qui est de l’oxi-

gène presque pur
;

oL" parce que l’argent fondu ne roche

pas, quand on le couvre de charbon en poudre, peu

d’instans avant qu’il ne se solidifie, et sa surface, au

lieu de rocher, se couvre de réseaux cristallins très-

fins. Il suffit que l’argent contienne un à deux pour

cent de cuivre, pour l’empêcher d’absorber l’oxigène,

et par conséquent de rocher.

Lorsqu’on laisse refroidir l’argent avec lenteur, il

forme quelquefois des cristaux assez gros, qui sont des

pyramides à quatre pans, ou des octaèdres réguliers.

En ré-duisant l’argent au moyen de la pile, il cristallise,

tantôt en paillettes, tantôt en cubes à-arêtes tronquées.

La pesanteur spécifique de ce métal varie entre 1 0,474
et 10,542.

Il a peu d’affinité pour l’oxigène, et seul, il ne peut

être oxidé à aucune température, ni par l’air, ni par

l’eau. Cependant il est des circonstances où on parvient

à l’oxider, à l’aide de très-hautes températures, par

exemple, quand on décharge une forte batterie galva-

nique avec une feuille très-mince d’argent, ou qu’après

avoir placé de l’argent sur un charbon rouge, on l’ex-

pose à un courant de gaz oxigène; dans ce dernier cas,

l’argent brûle, d’après Vauquelin, avec une flamme ca-
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nique, dont la base est jaune, le milieu pourpre et le

sommet bleu. Si l’on recueille la fumée qui se dégage

pendant l’expérience, on trouve, en l’examinant, qu’elle

consiste en oxide argentiqae. En mêlant ce métal avec

des corps qui, à une température élevée, ont de l’affi-

nité pour l’oxide argentique, on parvient quelquefois à

oxider une petite quantité d’argent à la chaleur néces-

saire pour le fondre; il se forme alors un verre jaune.

L’acide nitrique est le meilleur dissolvant de l’argent.

Ij’acide sulfurique concentré le dissout à l’aide de la

chaleur; l’acide hydrocblorique concentré l’attaque très-

peu: cependant quand on le fait digérer pendant (juelque

temps avec cet acide
,
sa surface se couvre de chlorure

argentique. A l’exception de l’or, l’argent, chauffé au

rouge, résiste mieux que tout autre métal à l’action du

nitre et des alcalis caustiques. Aussi se sert- on de creu-

sets en argent pur, toutes les fois qu’il s’agit de fondre

un corps à l’aide d’un alcali; car les creusets de pla-

tine, qui d’ailleurs résistent si bien aux acides et à la

plus forte chaleur, Sont dissaus et détruits par les alcalis

caustiques.

Oxides d'argent. Jusqu’à présent nous ne connais-

sons à l’argent que deux degrés d’oxidation : l’oxide ar-

gentique, et le suroxide d’argent (i).

Oxide argentique. On l’obtient en dissolvant l’ar-

gent dans l’acide nitrique, ef précipitant la dissolution

(i) Faraday prétend que l’argent a encore un degré d’oxida-

tion moins élevé que celui qui forme la base des sels argentiques.

D’après ses expériences, on l’obtient en dissolvant l’oxide argen-

tique dans l’ammoniaque caustique. Par la filtration
,
on sépare

la dissolution de la partie non dissoute, qui est de l’argent ful-

minant, et on l’évapore à une douce chaleur, jusqu’à ce que
l’ammoniaque soit volatilisée : l’oxide reste alors sous forme
d’une poudre grise et brillante. Suivant Faraday, il se dégagerait

du gaz nitrogène pendant la formation de cet oxide, et celui-ci

contiendrait les 2/J de l’oxigène, f[ui entre dans la composition

de l’oxide argentique. Mais comme Faraday dit que le sel

ammoniac
,
versé dans la liqueur ammoniacale, en précipite du
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par la potasse caustique ou par l’eau de chaux. lia une

couleur grise brunâtre, qui devient plus foncée par la

dessiccation. D’après Thénard et Gay-Lu'ssac, il ne ren-

ferme point d’eau
,

et ne forme par conséquent point

d’hydrate. Sa pesanteur spécifique est de y,i 43 ,
sui-

vant Herapath. Exposé au soleil, il dégage une certaine

quantité de gaz oxigène, et produit une poudre noire.

Dn n’a point encore examiné si cette poudre est un
sousoxide, ou de l’argent réduit. L’oxide argentique est

une base énergique; il est légèrement soluble dans l’eau

pure, exempte de sel, réagit comme les alcalis sur le

papier de tournesol rougi, et déplace, de leurs com-

binaisons avec les alcalis, une portion des acides, avec

lesquels il forme des composés insolubles. Il n’est pas

dissous par les dissolutions d’hydrate potassique ou so-

dique.

11 se combine avec l’ammoniaque caustique, et pro-

duit ainsi un corps appelé argent fulminant
^

très-

dangereux par la violence avec laquelle il fait explosion.

Il a été découvert, en 1788, par Bertbollet. On l’ob-

tient en précipitant le nitrate argentique par l’eau de

chaux, lavant l’oxide sur un fdtre, et l’étendant sur du
papier gris, afin de lui enlever autant d’eau que possible.

On verse ensuite de l’ammoniaque caustique sur l’oxide

' encore humide, on laisse les deux corps en contact pen-

dant quelques heures; on décante le liquide, et on trans-

porte la poudre noire, avec précaution et par petites

quantités, sur du papier gris. Cette poudre noire est l’ar-

gent fulminant. Un moyen beaucoup plus expéditif, pour
le préparer, consiste à dissoudre un sel argentique dans

de l’ammoniaque caustique, et à précipiter la liqueur

par l’hydrate potassique, dont on met un léger excès.
s

chlorure argentique ordinaire
,
tandis qidon a trouvé généralement

que la dissolution ammoniacale donne, par l’évaporation, de petits

cristaux d’argent fulminant, les données, relativement à cet oxide,

réclament un examen approfondi, avant d’être adoptées comme
exactes.
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Si Ton comprime Fargcnt fulminant avec un corps

dur, pendant qu’il est encore humide, il fait explosion

avec une violence sans exemple, et quand il est sec, il

suffît quelquefois de le toucher avec une plume pour

qu’il fulmine. Je dois dire aux jeunes lecteurs, dont la

curiosité pourrait être piquée par les effets si violens de

cette préparation
,
qu’elle a causé des malheurs même

entre les mains de chimistes expérimentés et prudens.

On risquerait sa vie, si l’on essayait de l’introduire dans

un flacon de verre. La liqueur décantée de dessus l’ar-

gent fulminant, contient une dissolution de ce corps

dans l’ammoniaque caustique. Il s’en décompose un peu

pendant l’évaporation : de l’argent est réduit, du gaz

nitrogène se dégage, et, pendant que l’ammoniaque se

volatilise, il se dépose de petits cristaux brillans et opa-

ques, qui, lorsqu’on les touche avec un corps dur, même
au milieu de la liqueur, font explosion, brisent le vase,

et lancent le liquide de tous côtés. La cause de cette

explosion est facile à concevoir; elle tient à la produc-

tion subite d’eau et de gaz nitrogène, au moment où
l’oxide est réduit par l’ammoniaque. Mais il est assez

singulier que des causes si faibles soient capables de

vaincre les affinités, qui avaient donné naissance à l’ar-

gent fulminant. Cependant on peut admettre que le dé-

veloppement de l’affinité plus puissante est si proche,

que la moindre circonstance suffît, pour donner la pré-

pondérance à l’affinité de l’hydrogène contenu dans

l’ammoniaque
,
pour l’oxigène de l’oxide argentique.

Tant que l’argent fulminant se trouve à l’état de disso-

lution
,

il se décompose plus lentement
,
et on peut le

faire bouillir, sans qu’il fasse explosion; mais, dès qu’il

a pris la forme solide, le choc le plus faible suffit pour

le détruire.

D’après Buchholz, l’oxide argentique se dissout en

très-petite quantité dans l’eau de baryte.

Frick dit que
,
par le procédé suivant, on peut se pro-

curer un pourpre d’argent, analogue au pourpre d’or..

On prend une partie (par exemple, une demi-once)
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d’acide nitrique pur
(
exempt d’acide nitreux), et on l’e-

tend jusqu’à ce que sa pesanteur spécifique soit de i,io,

puis on y ajoute encore six parties d’eau; on introduit

dans cet acide de l’étain coupe en fils déliés
,
environ ÿ

du poids de l’acide à r,io. Le tout est entouré d’un mé-
lange réfrigérant, et remué d’heure en heure. Après vingt-

quatre heures, on a une dissolution étendue de nitrate

stanneux. Cette liqueur doit être limpide; si elle se trou-

ble, c’est une preuve qu’on ne l’a pas tenue assez froide,

et on ne peut pas s’en servir. La liqueur limpide est éten-

due de I 8 fois son volume d’eau distillée. Alors on prend

une quantité d’argent égale à o,oo4 du poids de l’acide

employé d’abord, on le dissout dans de l’acide nitrique,

on évapore l’acide excédant, et on dissout le sel dans

7 parties d’eau. Onmêle 0,024 partie d’acide sulfurique pur

avec 1 ,66 partie d’eau. Tout étant ainsi préparé, on verse

la dissolution d’argent dans celle d’étain
,
on remue le mé-

lange, et on l’abandonne au repos. Peu à peu la liqueur

devient d’un brun pourpre foncé, et quand elle n’acquiert

plus d’intensité, on y ajoute l’acide sulfurique, qui l’éclair-

cit : sans ce dernier, elle se décolorerait peu à peu. On
reçoit le pourpre sur un filtre. Sa couleur change facile-

ment. On ne peut point s’en servir pour colorer les flux.

La nature de ce précipité n’est pas encore connue.

L’oxide argentique se dissout, par la fusion
,
dans les

flux vitreux, et les colore en jaune. Pour préparer avec

cet oxide un émail jaune, il faut procéder comme il suit.

On prend trois parties de verre de plomb et une partie

de flint-glass grossièrement pulvérisé
,
on verse sur le

mélange une dissolution de j d’argent dans l’acide ni-

trique, on évapore le tout, en le remuant souvent, et

ayant soin de le garantir de la poussière. La masse des-

séchée est fondue et versée hors du creuset; après le

refroidissement, on la réduit en poudre fine, et on s’en

sert pour peindre sur émail. Quand la peinture, appli-

quée sur l’émail
,
est fondue, on l’expose, pendant quelle

est encore rouge, à la fumée de végétaux enflammes,

qui fait paraître la belle couleur jaune.
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L’oxide argentique est formé de gS, 1
1

parties d’ar-

gent et 6,89 d’oxigène, ou 100 parties de métal y sont

combinées avec 7,899 d’oxigène.

Siiroxide d'argent. Il a été découvert par Ritter.

Il se dépose sur le conducteur positif de la pile, quand
on décharge celle-ci à travers une faible dissolution d’ar-

gent. D’après Ritter, il cristallise en aiguilles longues

de 3 à 4 ligîies
,
douées de l’éclat métallique et entre-

croisées
;
suivant Grotthiiss, il forme des tétraèdres.

Traité par l’acide hydrochloriqne, il dégage du gaz

chlore, et se transforme en chlorure argentique, et

Grottlîuss dit que, quand on le met dans l’ammonia-

que, il produit un dégagement si abondant de gaz nitro-

gène
,
que les particules d’oxide s’agitent dans la liqueur

avec un mouvement semblable à celui d’une fusée
,
et

qu’en peu d’instans la masse entière se convertit en

écume. Mêlé avec du phosphore
,

il détone par le

choc du marteau. Quand on le chauffe, il se décompose
en décrépitant, et donne de l’argent pur. L’acide ni-

trique le dissout; les acides phosphorique et sulfurique

en dégagent de l’oxigène, et donnent naissance à des

sels argentiques.

Sulfure d'argent. L’argent s’unit facilement au sou-

fre et forme avec lui une niasse cristalline, d’un gris

plombé et d’un aspect métallique
;
elle est plus fusible que

l’argent, cristalline et si molle, qu’on peut la couper au
couteau. Cette combinaison se rencontre aussi dans la na-

ture, tantôt sous forme cristalline, tantôt en dendrites

ou en morceaux. Elle est si molle, que le roi de Polo-
gne, Auguste, fit frapper des médailles avec quelques
morceaux de sulfure d’argent, qui furent trouvés, sous

son règne, dans les mines d’argent de Saxe. Le soufre

a beaucoup d’affinité pour l’argent, de sorte qu’il est

difficile de décomposer le sulfure par le grillage. Quand
on a recours à la fusion avec le nitre, on perd souvent
de l’argent par l’effervescence qui se produit. La meil-

leure méthode, pour réduire l’argent, consiste à fondre
le sulfure, et a remuer la masse fondue avec un fer
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rouge, jusqu’à ce qu’elle soit transformée en sulfure

de fer et en argent métallique; pour débarrasser ce

dernier du fer, on le refond avec du nitre et un peu
de borax. Le sulfure d’argent et l’argent se fondent en-

semble en toutes proportions. Quand on conserve
,
pen-

dant long-temps, de l’argent dans un lieu habité, sa

surface se ternit d’abord, et prend une teinte sombre,
jaunâtre, qui finit par devenir de plus en plus noire.

Celte teinte terne est produite par du sulfure d’ar-

gent
,

dont le soufre provient des émanations des

hommes et des animaux. De là vient que l’argent noir-

cit beaucoup dans les endroits oii l’on brûle des mi-

néraux chargés de soufre, par exemple, du charbon

de terre, comme en Angleterre; lorsqu’on touche des

œufs pourris, etc., avec une cuiller d’argent, elle de-

vient noire par la meme raison. De l’argent terni par

du soufre peut être facilement nettoyé avec de la suie

et du vinaigre
,
et mieux encore avec une dissolution

de caméléon minéral (suroxide manganique, qui a été

calciné avec du nitre). On obtient aussi du sulfure d’ar-

gent, quand on précipite des sels argentiques par le gaz

sulfide hydrique, ou quand on fait fondre de l’argent

avec du sulfure de potassium, et qu’on enlève ensuite

c.e dernier par l’eau. Le sulfure d’argent est une sulfo-

base puissante : calciné jusqu’au rouge dans des vais-

seaux fermés, il retient des sulfides volatils, dont les

combinaisons avec les alcalis sont décomposées à cette

température.

Le sulfure argentique est composé de loo parties

d’argent et 14,876 de soufre, ou de 87,04 du premier

et de 12,96 du second.

Phosphure cVaigent. Ij’argent s’unit facilement au

phosphore. La combinaison est blanche, cristalline, à

cassure grenue, aigre; elle peut être coupée au couteau.

L’argent se combine, pendant la fusion, avec plus de

phosphore qu’il ne peut en retenir après le refroidisse-

ment, de manière qu’une partie de phosphore se sépare

et brûle, quand la masse se solidifie. Ce phosphure pa-

I
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raît €tre composé de 8o parties d’argent et 20 parties

de phosphore.

En faisant fondre de l’argent avec du charbon ou du

silicium y
il est très-facile de le combiner avec une pe-

tite quantité de ces corps, qui se séparent, si l’on

vient à dissoudre le métal. On avait prétendu, qu’à

l’aide de la pile galvanique, on pouvait aussi le combi-

ner avec de Vhydrogène

^

mais cette assertion a besoin

d’être confirmée.

Alliages d'argent. Les alliages de l’argent avec les

radicaux des alcalis et des terres sont encore inconnus.

Il est facile de combiner l’argent avec le sélénium.

L’argent est noirci par les vapeurs de sélénium
,
par

l’acide sélénieux et par le sélénide hydrique. La combi-

naison est tout aussi facile à produire par la voie hu-

mide, en précipitant un sel argentique par le sélénide

hydrique, que par la voie sèche, en faisant fondre le

sélénium avec l’argent. Le séléniure obtenu par la voie

humide, fond facilement en un globule d’un blanc d’ar-

gent, qui est susceptible de s’aplatir un peu, et qu’on

ne peut débarrasser entièrement du sélénium, ni par le

grillage, ni par la fusion avec du borax, de l’alcali ou
du fer

;
ce dernier s’y dissout et produit une combinai-

son grenue, de couleur foncée, grise-jaunâtre. Si l’on

fait fondre du séléniure argentique, obtenu par précipi-

tation, avec du sélénium, il en prend une certaine quan-
tité, qu’il retient même à la chaleur rouge. En fondant, sa

surface devient miroitante; après le refroidissement, il

est gris et mou. La portion de sélénium, qu’on y a

ajoutée, peut être chassée par le grillage. Le séléniure

argentique est une sélénibase très-forte; celui qu’on a

obtenu par précipitation est formé de 78? 16 parties d’ar-

gent et 26,84 de sélénium. Dans le séléniure, qui a été

saturé de sélénium par la fusion, l’argent est uni au
double de sélénium

,
ou 67,68 parties d’argent y sont

combinées avec de sélénium.

L’argent s’allie très-aisément à et en conserve

une partie, même au feu le plus violent. Cette combi-
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liaison se rencontre dans la nature, quoique très-rare-

ment; les minéralogistes lui ont donné le nom ^argent
arsenical.

D’après d’Elhujart, l’argent et le tungstène se combi-

nent parla fusion. La combinaison est d’un brun pâle,

spongieuse et un peu ductile.

L’argent forme avec le molybdène un mélange gris,

grenu et aigre.

\dantimoine et l’argent produisent une masse métal-

lique aigre
,
qui se décompose aisément par la fusion à

l’air, l’antimoine étant converti en oxide
,
qui se sublime

et s’échappe sous forme de fumée. Cette combinaison se

rencontre dans la nature; on lui a donné le nom d’^3r-

gent antimonial.

La nature nous offre l’alliage de tellure et d’argent

dans les mines d’or tellurifères de la Transylvanie, où
’ on le trouve, tantôt seul, tantôt accompagné du tellurure

de plomb
,
combiné comme telluribase avec le telluride

aurique.

L’argent peut être allié à \iridium
,
sans perdre sa

ductilité, et quand on traite l’alliage par l’acide nitri-

que, l’argent se dissout, tandis que l’iridium reste sous

forme pulvérulente.

Il est facile de combiner l’argent avec le bismuth ;

l’alliage est cassant, et peut être déeomposé par la cou-

pellation
,
comme l’alliage d’argent et de plomb.

\léiain forme avee l’argent une masse aigre; une
très-petite quantité d’étain suffît pour détruire la ducti-

lité de l’argent. Mais un mélange d’une partie d’argent

et de deux parties d’étain, est un peu ductile. La meil-

leure manière de séparer les deux métaux, consiste à ré-

duire l’alliage à l’état de limaille, et à distiller celle-ci

avec du chlorure mercurique.

L’argent et le plomb fondent et s’unissent à une tem-
pérature moins élevée que celle qui est nécessaire pour
la fusion de l’argent seul. L’alliage est ductile; d se

décompose par l’action de la chaleur rouge, ainsi que
j’aurai occasion de le répéter.

III. 7
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LargeDt et le zinc forment une masse înétailiqiîè

^

aigre et à grain fin.

T.e nickel et l’argent s’unissent facilement par la fu-

sion; la combinaison est ductile.

L’argent ne s’allie pas au cobalt. En faisant fondre

un mélange de ces deux métaux, on les trouve séparés

l’un de l’autre
,
après le refroidissement. Cependant l’ar-

gent retient un peu de cobalt, qui le rend cassant, et

le cobalt un peu d’argent, qui lui donne une couleur

plus claire.

L’argent et le fer s’allient facilement, en fondant, et

on ne peut pas les séparer l’un de l’autre par la cou-

pellation
,

à l’aide du plomb. Pour les séparer, il faut

avoir recours aux acides
,
ou à la fusion avec le borax

et le nitre
;
ou bien il faut faire fondre l’alliage avec du

sulfure de plomb
,
puis soumettre l’argent plombifère à

la coupellation, comme je le dirai un peu plus loin.

Le manganese et l’argent se combinent par la fusion,

et peuvent être séparés l’un de l’autre- par la coupel-
' lation.

L’argent et le cuicre s’allient avec beaucoup de fa-

cilité; l’alliage qui en résulte constitue l’argent travaillé

ordinaire. On ajoute du cuivre à l’argent, pour le ren-

dre plus dur et moins sujet à s’user, sans que pour cela

sa malléabilité soit sensiblement diminuée. L’addition

d’une grande quantité de cuivre rend l’argent rougeâ-

tre, et l’argent des orfèvres a communément une cou-

leur moins blancbe que l’argent pur.

La quantité d’argent qui se trouve dans un alliage de

cuivre et d’argent, constitue son titre: ainsi la monnaie

d’argent est au titre de —5^, c’est-à-dire qu’elle contient

sur 1000 parties gSo parties d’argent. Le titre de l’ar-

gent monnayé diffère ordinairement de celui de l’argent

travaillé, et dans chaque pays il est réglé par la loi.

Afin d’éviter que les orfèvres ne trompent le public, en

introduisant trop de cuivre dans l’alliage, le gouverne-

ment entretient le contrôle., ou chaque pièce d’argente-
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rie est essayée. Quand on y trouve la quantité d’argent

voulue par la loi, on munit la pièce d’un timbre parti»

culier : c’est alors de Xargent contrôlé; si au contraire

la pièce d’argenterie est au-dessous du titre légal, on la

brise et on rend les morceaux à l’orfèvre. Pour contrôler

l’argent, on ratisse des morceaux très-petits de la par-

tie inférieure non polie de la pièce , on les pèse ave(‘

soin et on les coupelle avec du plomb; ce dernier passe

avec le cuivre, sous forme de scories, à travers la cou-

pelle, tandis que l’argent, réuni en un grain, reste; on

le pèse. Cette opération
,
connue sous le nom de cou-

pellation
^
exige beaucoup de soin. Elle est fondée sur ce

que l’oxide plombique forme avec l’oxide cuivrique une

masse fusible, qui s’écoule du métal et qui pénètre dans

les pores de la coupelle sur laquelle on calcine l’alliage.

La coupelle est faite avec des cendres de bouleau bien

lessivées, ou avec des os calcinés, ou bien avec un mé-
lange de ces deux substances. Pour la préparer, on prend

une forme en laiton, plus profonde que la coupelle ne

doit être épaisse, on la remplit de cendre un peu bu-

mectée, que l’on y tasse avec un morceau d’acier, dont

la surface inférieure est polie, et présente à peu près la

même courbure qu’un verre de montre. On enfonce l’a-

cier au moyen de quelques coups de marteau très-forts :

il importe de mettre toute la cendre à la fois; car au-

trement la coupelle se partage en couches, quand on la

chauffe. On la sèche avec beaucoup de précaution
,

et

on la fait rougir avant de s’en servir. Une partie, en

poids, de la coupelle absorbe, pendant la coupella-

tion, l’oxide formé par deux parties de plomb, propor-

tion d’après laquelle on peut se régler pour le choix de

la grandeur de la coupelle. Quand on fond ensemble du

plomb et du cuivre seulement, une partie du cuivre est ré-

duite en scories par six parties de plomb; mais quand le

cuivre est allié à l’argent, il faut employer une bien plus

grande quantité de plomb. La quantité de plomb néces-

saire pour différentes proportions de cuivre et d’argent,

a été déterminée; voici le résultat des expériences faites

7 *
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h cet egard : i partie de cuivre avec 3o parties d’argent

en exige i Q.S de plomb; avec i 5 d’argent, 96 de plomb;
avec

'J
d’argent, 64 de plomb; avec 4 d’argent, 56 de

plomb; avec 3 d’argent, l\o de plomb; avec [ d’argent,

3o de plomb; avec 4 d’argent, 20 de plomb; avec 7^
d’argent, in de plomb. On conçoit que le plomb dont

on se sert pour cette operation
,

doit être entièrement

exempt d’argent (plomb gueux)'^ s’il en contient, il

faut en déterminer la proportion avec beaucoup de soin
,

afin de pouvoir la déduire. Pour déterminer d’avance

et approximativement le titre de l’argent
,
on se sert

(ïaiguilles à essayer et de la pierre de touche. I^es

aiguilles consistent en alliages d’argent et de cuivre

dans diverses proportions bien connues. La pierre de

touche est, comme je l’ai déjà dit à l’article de l’or,

une espèce de trapp noir, que l’on a parfaitement poli;

l’acide nitrique enlève les traces que les corps métalli-

ques y laissent. On passe sur cette pierre l’argent que

l’on veut essayer, de manière qu’il reste une petite trace

métallique sur la pierre; à coté de cette trace, on en

fait d’autres avec les aiguilles, dont le titre paraît se

rapprocher le plus de celui de l’argent, et on conclut

le titre de ce dernier du titre de l’aiguille, qui, par la

couleur de sa trace, comparée à la trace de l’argent, se

rapproche le plus de celui-ci (i). L’argent est ensuite

(i) Au lieu de ces aiguilles à essayer, OErstedt emploie des

jdaques de mêmes alliages; il cherche à établir, entre ces pla-

ques et l’argent que l’on veut essayer un courant électrique, qu’il

fait passer à travers un multiplicateur électromagnétique très-sen-

sible, en observant si l’aiguille dévie vers l’est ou vers l’ouest.

On découvre, de cette manière, si l’argent soumis à l’essai, est

plus ou moins pur que la plaque. On choisit alors une autre

plaque, qui se rapproche davantage de l’argent d’essai, on ob-

serve quelle acrion elle produit, et on parvient ainsi en peu

d’instans à trouver celle qui se rapproche le plus de l’argent

qu’on essaie. On peut même, en se servant successivement d’a-

cides, d’alcalis caustiques ou de sels, comme conducteurs liquides,

découvrir si l’argent est allié avec d’autres métaux encore que le

cuivre.
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réduit en une feuille mince, par le martelage, avec un
marteau poli sur une enclume polie, et Ton coupe cette

feuille en petits morceaux carrés. On les pèse exactement,

et on les enveloppe dans un peu de plomb mince, aplati

au marteau, dont le poids est connu, afin qu’on puisse

le déduire de celui du plomb, avec lequel l’argent doit

être coupelle.

On procède à l’opération dans des fourneaux parti-

culiers, dont la moufle ressemble, pour la forme, à un
four à cuire. On fait du feu tout autour de cette moufle.,

dans laquelle on place les coupelles. Aussitôt que la moi-

tié du fond de la moufle est au rouge blanc, elle est

assez chaude pour la coupellation. On y place la cou-

pelle vide, et on la pousse de plus en plus vers le fond

de la moufle, jusqu’à ce qu elle commence à rougir. On
y pose alors le plomb pesé, et, pour qu’il s’oxide rapi-

dement, on met un charbon ardent à l’ouverture de la

moufle. Quand la surface du plomb est entrée en mou-
vement, on y place l’argent enveloppé dans du plomb,

et on le pose de préférence sur le bord intérieur de la

coupelle, en ayant soin d’éviter que la surface lisse de

celle-ci ne soit endommagée par le frottement. On di-

minue alors la chaleur, en ne remettant plus de char-

bon à l’ouverture de la moufle, afin que le mouvement
du plomb soit uniforme sur tous les points; à cette épo-

que, une légère fumée s’élève du plomb vers la voûte

de la moufle. On tient le plomb dans un mouvement uni-

forme, qui ne doit pas être plus fort que celui dont

nous venons de parler; mais, d’un autre côté, il faut

prendre garde que la température ne s’abaisse pas assez

pour que le plomb vitrifié cesse de couler. La masse mé-
tallique devient de moins en moins fusible, à mesure
que la quantité de plomb brûlé augmente. Quand le

bouton commence à s’arrondir, et que sa surface pté-

sente les couleurs de l’arc-en-ciel, on remet un charbon

à l’ouverture de la moufle, jusqu’à ce que l’argent ail

produit l’éclair, c’est-à-dire jus(|u’à ce (jue, tout le plomb
étant brûlé, la surface de l’argent reste miroitante.
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Après la fuiguration, on tient encore l’argent quelques

minutes dans la moufle, afin que tout le plomb vitrifié soil

absorbé par la coupelle; puis on le refroidit peu à peu,

en avançant la coupelle graduellement vers l’ouverture

de la moufle. Aussitôt que l’argent s’est solidifié, on le

de'taclie, tout chaud qp’il est encore, du verre de plomb
qui se trouve au fond de la coupelle. Plus le bouton

est gros, plus il faut de précaution pour le refroidir,

afin qu’il ne roche pas, ce qui pourrait causer la perte

d’une petite quantité d’argent. On brosse le bouton re-

froid
i,

pour le débarrasser de l’oxide plombique adhé-

rent, et on le pèse. La perte qu’il a éprouvée pendant la

coupellation, indique combien l’argent contenait de cui-

vre ou d’autres métaux combustibles. Les orfèvres em-
ploient ce procédé en grand, pour purifier de l’argent

qui contient beaucoup de cuivre, et ils se servent alors

d’un test semblable à celui dont on fait usage dans les

usines, quand on refond l’argent pour la dernière fois.

îi existe encore plusieurs autres méthodes pour pu-

rifier l’argent.

I® La liquation. Cette méthode est employée eu

grand; elle consiste à fondre du cuivre argentifère avec

deux parties et demie de plomb, et h couler la masse

fondue en gâteaux épais et ronds. On introduit ces gâ-

teaux dans un fourneau particulier, ou la chaleur est

suffisante pour fondre l’alliage d’argent et de plomb,
mais non pour fondre le cuivre* Le plomb et l’argent

s’écoulent alors, et le cuivre, contenant un peu de

plomb, reste sans être fondu. On purifie ensuite l’ar-

gent par la coupellation.

2^ On dissout l’alliage dans l’acide nitrique, ou mieux
encore dans l’acide sulfurique concentré, qu’on a étendu

d’un tiers d’eau, et qui est bouillant; l’argent est pré-

cipité de la dissolution à l’aide du cuivre. Il se présente

alors sous forme de paillettes métalliques, grises, que
l’on lave bien, et que l’on fond dans un creuset, après

les avoir triturées avec un mélange de nitre et de borax.

Le nitre brûle le cuivre, qui a suivi l’argent pendant la
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precipitation, et le régule reste pur. Cette méthode a

sur les autres un avantage : la dissolution de sulfate

cuivrique
,
évaporée jusqu’au point de cristalliser, donne

une quantité de vitriol de cuivre, qui compense les frais

de l’opération.

3*^ On dissout l’alliage dans l’acide nitrique, et on
précipite la dissolution par le sel marin. Ce procédé a

déjà été indiqué.

4° On dissout l’alliage dans l’acide nitrique et on pré-

cipite l’oxide cuivrique par un carbonate alcalin; mais

il est difficile d’arriver exactement au point ou la dis-

solution ne renferme plus de cuivre, sans que le pré-

cipité contienne de l’argent. A la vérité, tous deux se

précipitent ensemble; mais quand ils ont été pendant

quelque temps en digestion dans la liqueur, le carbonate

argentique précipite l’oxide cuivrique dissous.

Pour rendre la surface des ustensiles d’argent plus

blanche qu’elle ne l’est, en raison du cuivre qu’elle con-

tient, on a recours à une opération particulière; elle

consiste à les faire bouillir avec une dissolution de

tartre et de sel marin, qui dissout le cuivre à la super-

ficie de la pièce, et laisse l’argent pur. En petit, on
obtient le même résultat par le lavage avec l’ammo-

niaque caustique.

Les usages de l’argent métallique sont connus; son ni-

trate est employé en médecine.

8. Du mercure.

Le mercure est connu de toute antiquité. On le ren-

contre très - rarement dans les mines. Il en existe

des mines, à Almaden en Espagne, dans le duché

de Deux -Ponts, à Idria dans l’Ilîyrie, dans l’Istrie,

et en différons endroits des Indes orientales et occi-

dentales. On le rencontre à l’état natif, en globules

plus ou moins volumineux, disséminés dans de l’argile

endurcie ou du spath calcaire
,
mais plus souvent en

combinaison avec le soufre, et formant le cinabre, quel-

quefois aussi à l’état de chlorure.

H existe diPérens procédés pour extraire le mercure
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(lu cinabre. Dans le duché de Deux -Ponts, cette opé-

ration a été perfectionnée plus qu’à nul autre endroit*

On y assortit le minerai à la main, en ayant soin de
ne choisir que celui qui contient du mercure. On le ré-

duit en poudre, on mêle celle-ci avec de la chaux vive^

et on introduit le mélange dans des cornues de fer,

munies de récipiens en verre. Quand il ne passe plus

d’eau
,
on bouche les jointures de l’appareil avec de

Pargile, et on augmente le feu, de manière à faire dis-

tiller le mercure. Cette opération est fondée sur la pro-

priété que possède la chaux, d’enlever le soufre au

mercure. Un quintal de minerai donne six à dix onces

de mercure. En Espagne, on grille le minerai dans des

fourneaux particuliers : le soufre brûle, et le mercure se

réduit en vapeurs, qui sont reçues dans des aludels dis-

posés de manière à ce que les vapeurs puissent s’y con-

denser. Par cette méthode, on économise du combus-
tible, mais on perd beaucoup de mercure.

Dans plusieurs pays, on introduit le mercure dans de

grandes bouteilles de fer forgé, qui sont fermées par un
bouchon à vis, et on le verse ainsi dans le commerce.
Mais le mercure qui vient d’Espagne, est renfermé dans

des peaux de bouc, en deux ou trois doubles.

Le mercure obtenu de cette manière est assez pur.

Quand il contient des métaux étrangers, il faut le sou-

mettre à la distillation. Il convient d’y procéder, par pe-

tites portions, dans de fortes cornues de verre, dans les-

quelles on a mis auparavant une quantité de limaille de

fer égale au tiers ou au quart du poids du mercure.

On adapte à la cornue un récipient à moitié plein d’eau,

dans lequel le col de la cornue s’avance assez pour arri-

ver jusqu’au-dessus de l’eau
;

s’il est trop court, on peut

l’allonger avec un cornet de papier. Par cet arrange-

ment, on empêche que le mercure chaud ne tombe im-

médiatement sur le verre, ce qui pourrait le faire écla-

ter. Cependant il n’est pas possible d’obtenir par ce

moyen du mercure parfaitement pur, soit parce que,
pendant l’ébulliüon, le métal lance souvent des goulles
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de liquide, qui tombent dans le récipient, soit parce que

certains alliages
,
par exemple ceux de bismuth et de

zinc, distillent en partie avec le mercure. Pour obtenir

le mercure à l’état de pureté parfaite, il faut distiller

du cinabre pur avec un poids égal au sien de chaux ou
de limaille de fer; ou bien mêler le cinabre avec six fois

son poids de minium, et distiller le mélange, cas dans

lequel il reste du sulfure de plomb et du sulfate plom-
bique dans la cornue. Alors le mercure se volatilise au

moment de sa mise en liberté, et il n’en passe point par

soubresauts.

On peut aussi purifier le mercure, eii le faisant digé-

rer avec une petite quantité d’acide nitrique, ou avec

une dissolution de chlorure mercurique, ce qui le dé-

barrasse des métaux étrangers plus oxidables que lui.

Le mercure est liquide à la température ordinaire

de l’air : sa surface est polie et ressemble à l’argent; il

coule em globules ronds, qui, lorsque le mercure con-

tient un métal étranger, s’allongent en pointe par der-

rière. Il est solidifié par un froid de 4o degrés; dans cet

état, il est malléable, mou, et donne un son sourd,

semblable à celui du plomb. En se congelant
,

il cristal-

lise en octaèdres réguliers. Quand il a été refroidi jus-

qu’au point de congélation et qu’il commence à se soli-

difier, il se contracte tout à coup
;
ce qui a été une cause

d’erreur dans l’évaluation de la température à laquelle

le mercure passe à l’état solide. La pesanteur spécifique du
mercure liquide est, d’après Cavendish et Brisson, de

1 3,568; ou, d’après Biddle, de i3,6i3. Kupffer in-

dique qu’à -t- 4 degrés, sa densité est égale à j 3,5886;
à -h 1 7 degrés, elle est de 1 3

,5569 ,
et à 26 degrés,

de 1 3,535. La pesanteur spécifique du mercure congelé

est, suivant Schulze, de 14 ,391 . Le mercure est i3on

conducteur du calorique, mais il a très -peu de capa-

cité pour la chaleur. Le calorique le dilate uniformé-

ment à toutes les températures, jusque près du point de

l’ébullition, et ce point correspond, d’après Heinrich, à

-L 356 4
degrés; d’après Dulong e( Petit, à H- 36o de-
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grés. Suivant Dumas , la densité de la vapeur de mer»-

cure est de 6,976. Malgré l’élévation de son point d’é-

bullition, le mercure répand des vapeurs à des tem-

pératures beaucoup plus basses. Faraday a montré que,
quand on introduit une goutte de mercure dans un
flacon dont la température est de + 20 à 4- 2 5 degrés,

’ et qu’on fixe une feuille d’or au bouchon
,
cette feuille

est convertie en amalgame au bout de quelques jours;

mais, à o degré, cela n’arrive que quand la feuille d’or

est suspendue très -près du mercure. Stromeyer a fait

voir que, depuis + 60 à + 80 degrés, le mercure se

volatilise en quantité considérable avec les vapeurs

d’eau.

Oxides de mercure. Le mercure a peu d’affinité

pour l’oxigène. Il se conserve sans altération à l’air, et,

dans l’eau, l’acide hydrochlorique concentré ne l’at-

taque pas; mais il est dissous par l’acide nitrique,

avec dégagement de gaz oxide nitrique. A une tem-

pérature élevée, qui cependant ne doit pas excéder

son point d’ébullition, il s’oxide lentement; mais,

à une température plus haute encore
,
l’oxide se ré-

duit. Quand on décharge une forte pile électrique à

travers un très -petit globule de mercure, celui-ci est

lancé de tous côtés
,

s’oxide et forme des étincelles

rouges. Kous ne lui connaissons que deux oxides, qui

sont tous deux des bases salifiables.

Oxide mercureux. On l’obtient en faisant digé-

rer du chlorure mercureux bien pulvérisé avec une

dissolution de potasse caustique, ou en décomposant

du nitrate mercureux par la potasse ou l’ammoniaque

caustique, avec la précaution, dans ce dernier cas, de

ne précipiter que la moitié de l’oxide. Lorsqu’on pré-

pare l’oxide mercureux à l’aide du chlorure et de la

potasse, il faut, suivant Donovan, réduire le sel en

poudre très -fine, et mettre à la fois un grand excès

de potasse. Si l’on opère autrement, l’oxide mercureux,

mis en liberté, contient un mélange d’oxide mercurique

et de mercure
,
et quand on le met en contact avec de
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Facide hydrochlorique
,

celui-ci dissout l’oxide mer-

curique, tandis qu’il n’enlève rien h l’oxide rnercu-

reux bien préparé. En parlant du nitrate mercureux
,

je ferai connaître un autre mode de préparation. L’oxide

mercureux est une poudre noire, dont la pesanteur spé-

cifique est de 10,69, Hérapatli
,
et qui se trans-

forme en oxide inercurique et en mercure, quand 011

l’expose à la lumière du jour ou à la chaleur de l’eau

bouillante; il résulte de là qu’en le préparant à l’aide de la

potasse caustique, il ne faut pas chauffer le mélange.

Quand on chauffe doucement Foxide mercureux sec, il

se volatilise du mercure
,
et il reste de Foxide mercuri-

que jaune. Les anciens manuels assurent qu’on peut trans-

former le mercure en oxide mercureux par l’agitation
,
et

que Boerhaave l’a obtenu en fixant à la roue d’un moulin
,

un flacon rempli au quart de ce métal. Plusieurs autres

chinaistes avant obtenu cet oxide par le même moyen,
je ne nierai pas l’exactitude du fait; mais il n’en est pas

moins vrai qu’avec du mercure parfaitement pur, l’expé-

rience ne réussit qu’autant, qu’une substance étrangère

quelconque s’interpose entre les molécules du mercure
agité, et les empêche de se réunir. La poudre que l’on

obtient alors, n’est pas de Foxide mercureux, mais du mé-
tal très-divisé

,
et on peut se procurer la même poudre, en

triturant du mercure avec de la graisse, du sable, du
verre pulvérisé, de la térébenthine, de la salive, etc.

Quelque ressemblance que cette poudre puisse avoir avec

Foxide mercureux, elle s’amalgame cependant, à l’instant

même avee le laiton. For, l’argent, etc., sur lesquels

on la frotte. Si l’on dissout du plomb dans du mercure,

et qu’on agite le mélange, la plus grande partie de ce der-

nier se transforme
,
en peu de temps

,
en une poudre noire

,

volumineuse
;
qu’on mette cette poudre dans un mortier,

et qu’on la comprime avec le pilon
,
des milliers de glo-

bules en jailliront, aussitôt que la pellicule de sousoxide

de plomb qui les séparait les uns des autres, aura été en-

levée par le frottement. Il paraît donc assez certain que

toutes les préparations pharmaceutiques (jue l’on obtient

en broyant le mercuie avec différeus corps visqueux, tels
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que la graisse, l’eau de gomme, etc., renferment du

mercure métallique, dans un état de grande division. On
n’a point examiné

,
quelle action exercent l’eau, les al-

calis, les terres, etc., sur l’oxide mercureux. On sait,

depuis très - long-temps
,
que l’eau qu’on a fait bouillir

avec du mercure, possède des propriétés vermifuges;

mais, malgré les expériences qu’on assure avoir été

faites à ce sujet, on n’a pu découvrir dans la liqueur

la moindre trace de mercure
,
qui aurait dû s’y trouver

à l’état oxidé. L’oxide mercureux, précipité du nitrate

mercureux par la potasse caustique
,
est employé en méde-

cine, et appelé ordinairement mercure soluble (THahne-
mann. D’après Sefstrôm, l’oxide mercureux renferme, sur

cent parties, 8,95, près de 4 parties d’oxigène, et il est

composé de 96,20 parties de métal et 3 ,80 d’oxigène.

2® Oxide mercurique. On l’obtient, soit en soumet-

tant le mercure à une ébullition prolongée, soit en dé-

composant le nitrate mercurique par une haute tempé-

rature. Par le premier de ces procédés, on est certain

de l’avoir pur. Voici comment on procède : On verse du

mercure dans un matras à long col, et on effile le col

du matras en un tube capillaire. On place le matras

dans un bain de sable, et on le tient pendant plusieurs

mois à une température assez élevée pour que le mer-

cure ne cesse de bouillir doucement. La longueur du

col et la petitesse de l’ouverture s’opposent à l’évapora-

tion du métal, tandis que l’orifice capillaire permet à

l’air de se renouveler, à mesure que l’oxigène est ab-

sorbé par le métal bouillant. Le mercure se transforme

peu à peu en une poudre d’un rouge de rubis foncé, et

souvent meme il se forme des cristaux d’oxide.

Pour prépai’er l’oxide mercurique à l’aide du nitrate,

il faut chauffer lentement ce sel dans un creuset, jus-

qu’à ce que tout l’acide nitrique soit chassé, et que la

masse, calcinée presque jusqu’au rouge, ne dégage plus

de vapeurs d’oxide nitrique.

L’oxide mercurique est fabrl(jué en grand dans la Hol-

lande, et se présente dans le eommercc sous forme d’une
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poudre rouge, brillante, cristallisée en paillettes, et dont la

pesanteur spécifique est de 1 1,074* I^ c>xide
,
préparé dans

les pharmacies, se trouve souvent à l’état d’une poudre

jaune rougeâtre
;
on attache beaucoup d’importance à

ce qu’il soit cristallisé. Pour atteindre ce but, il con-

vient d’introduire le nitrate cristallisé et sec dans un
creuset, qui est placé entre des charbons ardens, de ma-

nière que le faÜDle courant d’air qui s’établit, ne pro-

duise qu’un feu peu intense pendànt la combustion des

charbons. Plus la calcination est lente, meilleur est l’as-

pect du produit
,
et il est nécessaire qu’à la surface du

creuset, la température ne s’élève pas assez pour que

l’oxide se réduise. 11 importe en outre, pour que cette

opération réussisse bien
,
que l’acide nitrique dans le-

quel on a disvsous le mercure, ait été exempt de chlore,

et qu’on procède à la calcination dans un creuset de

platine couvert, ce qui permet de saisir mieux la tem-

pérature convenable, et d’en pénétrer la masse. L’as-

pect rouge et cristallin de l’oxide n’est cependant pas

une preuve de sa pureté; car il peut offrir la plus belle

cristallisation , et contenir encore un peu d’acide nitri-

que. D’un autre côté, la teinte jaune de l’oxide qu’on

obtient, en opérant comme à l’ordinaire, ne prouve pas

qu’il soit impur
;
car l’oxide mercurique prend toujours

cette couleur par la trituration.

A une température plus élevée, il est noir; mais,

pendant le refroidissement, il rougit de plus en plus,

et, à une certaine température, il a une couleur rouge

extrêmement belle.

La méthode suivante, pour préparer cet oxide, a été indi-

quée comme étant la plus économique. On dissout, à l’aide

de l’ébullition
,
quatre parties de mercure dans la quan-

tité nécessaire d’acide nitrique, on évapore la dissolu-

tion à siccité, et on l^roie le sel avec trois parties et

demie de mercure, puis on chauffe le mélange dans

une cornue, jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus d’odeur

d’oxide nitrique. Le mercure qu’on a ajouté au nitrate,

s’oxide alors aux dépens de l’acide nitrique du sel.
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On eiTiploie I’oxide mercurique eii médecine, sous le

nom de précipité rouge
,

et comme les médecins ont

trouvé que l’oxide préparé en faisant bouillir le métal, était

seul propre à l’usage interne, on attribue la préfé-

rence qu’ils lui accordent, à ce que l’oxide obtenu par

la calcination du nitrate, retient une petite quantité d’a-

cide nitrique. On peut cependant enlever ce résidu d’a-

ckle
,
en pulvérisant bien l’oxide

,
et le faisant digérer avec

une dissolution étendue de potasse caustique; après

quoi on le lave, et on le sècbe. Au reste, il ne contient

de l’acide nitrique que lorsqu’il n’a point été préparé

avec soin.

Quand on mêle une dissolution de chlorure mercuri-

que avec de la lessive de potasse caustique, mise en ex-

cès, il se précipite une poudre pesante, d’un jaune

citron
,
qui est de l’oxide mercurique très-divisé. Pour

le préparer, il est nécessaire d’employer un excès d’al-

cali; autrement on obtient un soussel, dont la cou-

leur est d’un brun foncé ou noire. En le soumettant à

une douce chaleur, il perd un peu d’humidité, mais

sans changer d’aspect.

Quand on calcine l’oxide mereurique jusqu’au rouge,

il est décomposé, et donne du gaz oxigène et du mer-

eure métallique; ce dernier passe à l’état de gaz, parce

que la réduction s’opère à une température qui excède

le point d’ébullition du mercure. D’après cela
,

on
pourrait se procurer du mercure pur, en distillant de

l’oxide mercurique dans une cornue de verre: le mercure

seul se réduit, tandis que les autres métaux, restent à

l’état d’oxide dans la cornue. Mais, obtenu par ce pro-

cédé, le mercure paraît retenir, dans l’intérieur de sa

masse
,
une partie de l’oxigène qui s’est dégagé pendant

la décomposition. Il se couvre toujours d’une pellicule,

et
,
pour cette raison

,
il ne peut être employé h la con-

fection des baromètres ni des thermomètres, dans les-

(jiiels il devient terne en peu de temps. Cependant il

perd cette propriété par l’ébullition avec un peu d’acide

byi!ro(‘h!or!(pie. De l’oxide mercurique porpbyrlsé que
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foli expose sons I’eau à l’influence de la lumière solaire,

prend, à sa surface, une couleur noire, et, suivant Do-

novan, il se dégage du gaz oxigène sous forme de bulles

très-petites. D’après les expériences du même chimiste,

l’oxide mercLirique est légèrement soluble dans l’eau
;
de

sorte que, quand on fait bouillir cet oxide avec de l’eau

distillée, et qu’on ajoute à la liqueur une seule goutte

d’ammoniaque caustique en dissolution étendue, il se

produit un léger trouble
,
provenant d’une combinaison

insoluble d’oxide et d’alcali.

On connaît encore très-peu l’action que les alcalis

et les terres exercent sur l’oxide mercurique. Suivant

Buchbolz
,

il est dissous par l’eau de baryte bouillante.

Il n’est point soluble dans l’ammoniaque. Lorsqu’on le

met digérer, à l’état de poudre fine, avec de l’ammo-

niaque, il se convertit en une masse saline blanche, qui

dégage de l’ammoniaque, et laisse de l’oxide rouge,

quand on la chauffe.

D’après Sefstrôm, cent parties de mercure sont com-
binées, dans l’oxide mercurique, avec d’oxigène

;
il

est donc composé de 7,Sa parties d’oxigène et 92,68 de

métal, et renferme, à poids égal de mercure, deux fois

autant d’oxigène que l’oxide mercureux. Si l’on calcule

la composition des oxides de mercure, d’après la pe-

santeur spécifique du gaz mercuriel, trouvée par Du-
mas, l’oxide mercurique se trouve contenir deux vo-

lumes, l’oxide mercureux quatre volumes de mercure
gazeux, sur un volume de gaz oxigène.

Ifoxide mercurique qu’on trouve dans les officines,

est souvent mêlé à dessein avec du minium ou avec de

la brique en poudre. On découvre cette falsification, en

chauffant l’oxide au chalumeau
;
car le plomb ou la bri-

que restent sur le charbon. On s’en aperçoit aussi ,

lorsqu’on broie l’oxide avec de l’onguent basilicum
,
pour

l’usage externe; au bout de vingt-quatre heures, le

mélange devient d’un gris bleuâtre, quand l’oxide était

pur; taudis que, quand il était falsifié, il reste rouge.
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Ce changement provient de ia rédaction de Toxide. On
peut aussi découvrir la présence du minium, en versant

de l’acide nitrique sur l’oxide
;
car il se forme du sur-

oxide plombique puce, qui donne à l’oxide mercurique .

une teinte plus foncée.

Sulfure de mercure. Le mercure ef le soufre s’unis-

sent facilement, et forment, en se combinant, une masse

connue sous le nom de cinabre^ qui est diversement

colorée, suivant son état d’aggrégation. On prépare le

cinabre, en faisant fondre une partie de soufre, et y
ajoutant peu à peu six à sept parties de mercure, avec

la précaution de remuer constamment le mélange. Les

deux corps se combinent avec dégagement de chaleur,

et la masse s’enflamme; il faut alors la couvrir, pour la

préserver du contact de l’air. On obtient ainsi une masse

noire, non métallique, que l’on débarrasse du soufre

excédant, en la réduisant en poudre fine, et la chauf-

fant dans une tasse à thé, sur le bain de sable, de ma-
nière à volatiliser le soufre non combiné avec le mer-

cure. La poudre noire qui reste est introduite dans un
petit matras de verre, dont le colest imparfaitement bou-

ché; on pose le matras dans un creuset contenant du sa-

ble, et on sublime le sulfure à la chaleur rouge. On obtient

ainsi une masse brillante, d’un rouge foncé, à cassure

cristalline, qui devient d’un rouge vif par la trituration.

C’est surtout dans la Hollande que l’on prépare ce pro-

duit en grand. Plus la quantité de cinabre qu’on pré-

pare à la fois, est grande, et plus la couleur est belle.

Il importe, en outre, que le mercure et le soufre dont

on se sert soient purs, et il est nécessaire qu’on chasse

le soufre non combiné, qui se mêlerait, pendant la su-

blimation
,
avec le cinabre et altérerait sa teinte. J’ai dit

que cette combinaison se rencontre dans la nature; on

l’y trouve quelquefois d’une beauté extraordinaire. A
Almaden, en Espagne, on recueille à part le cinabre

cristallisé et pur, pour le vendre aux peintres et aux

fabricaus de cire à cacheter.

fa' précipité qu’on obtient, en décomposant une dis-
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solution de chlorure mercurique par un courant de gaz

sulfîde hydrique
,
doit avoir la même composition que le

cinabre. Ce précipité est noir, volumineux
,
pulvérulent,

et ne ressemble nullement au cinabre par son extérieur.

Mais, en le soumettant à la sublimation, il donne du

cinabre, absolument comme la masse noire qu’on ob-

tient par la fusion du soufre avec le mercure, et en le

décomposant par le minium, Sefstrôm y a trouvé les

mêmes quantités de soufre et de mercure que dans le ci-

nabre, sans traces sensibles de gaz hydrogène. On voit

donc que, dans ce cas, la couleur dépend uniquement de

l’état d’aggrégation des molécules
;
et quoiqu’il puisse pa-

raître que la sublimation est une condition nécessaire à

la production de la couleur rouge, il existe cependant

plusieurs méthodes pour l’obtenir par la voie humide.

La plus sûre, d’après Rircbhof, est la suivante. On
mêle 3oo parties de mercure, dans un mortier de por-

celaine, avec 68 parties de soufre, humecté avec un peu

de potasse caustique, et on broie le mélange jusqu’à ce

que le métal soit sulfuré. Ensuite on y ajoute i6o parties

d’iiydrate potassique, dissous dans autant d’eau, et on
chauffe là masse, pendant deux heures, à la flamme
d’une lampe, en la remuant sans cesse, et renouvelant

l’eau à mesure qu’elle s’évapore. Après ce laps de temps,
on n’ajoute plus d’eau, et on laisse la masse se concen-
trer, en continuant toujours de la remuer. Elle rougit

peu à peu, prend une consistance gélatineuse, et acquiert

rapidement une très-belle couleur rouge. On retire alors

le vase du feu; car, en prolongeant l’action de la cha-
leur, le produit reprendrait une nuance d’un brun sale.

Brunner indique un procédé un peu différent. Sui-

vant lui, on prend, par exemple, 3oo grammes de mer-
cure pur, I [4 grammes de soufre, 76 grammes d’hy-

drate potassique et 45o grammes d’eau. On commence par
broyer ensemble le mercure et le soufre, ce qui exige

beaucoup de temps et de soin
;
pour les quantités de ma-

tériaux indiquées ci-dessus, il faut trois heures de tritu-

ration; des quantités plus grandes exigent plus de temps.
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On obtient ainsi une niasse noire, sur laquelle on verse

peu à peu la lessive caustique, en continuant toujours

à la triturer. On chauffe ensuite le mélange dans un
vase de terre ou de porcelaine; quand on opèie en

grand, on peut se servir d’un vase de fonte. On remue
le mélange avec un pilon un peu large, d’abord sans in-^

terruption, plus tard de temps à autre. On élève la tem-

pérature jusqu’à -f- 45 degrés, et l’on y maintient le

mélange, sans passer au-delà de -h 5o degrés. léeau

qui s’évapore, doit être remplacée de temps à autre. Au
bout d’environ huit heures, la masse commence à se

colorer en rouge brun
;
à cette époque, il faut avoir le

plus grand soin d’éviter que la température excède

-q- 4 '^ degrés. Si la masse devient, gélatineuse, on

y ajoute plus d’eau, afin que le sulfure reste toujours

pulvérulent. Sa couleur rougit alors de plus en plus

,

et augmente d’intensité avec une rapidité surprenante.

Quand elle a atteint le plus haut degré, on peut retirer

la masse du feu; cependant il convient de la faire di-

gérer encore quelques heures à une douce chaleur. On
voit, d’après cela, que l’opération exige en tout to à

12 heures, et davantage lorsqu’elle se fait plus en grand.

On lave le cinabre par suspension et décantation, pour

le séparerdu mei’cure métallique. Laliqueur qu’on a décan-

tée du cinabre, retient du mercure en dissolution. Eva-

porée dans une cornue, elle donne d’abord des cristaux

d’hyposulfite potassique
;
en la décantant et la concen-

trant de nouveau, elle se prend en un amas de petits

cristaux incolores
,
composés

,
d’après Brunner

,
de

sulfures potassique et mercurique en proportion telle,

que la quantité de soufre est la même dans les

deux sulfures. Ce sulfosel renferme une quantité d’eau

de cristallisation contenant cinq fois plus d’oxigène

qu’il n’en faudrait pour transformer le potassium en

potasse. En d’autres termes, il est composé de 54,^8

parties de cinabre, 2 5,33 de sulfure potassique et

20,39 ^ li’eau le décompose et laisse du sulfure noir

non dissous.
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On a pensé que le cinabre, en passant an rouge, pei’-

dait une petite quantité d’iiydrogène . et Payssé prétend

que le cinabre qui n’est pas tout-à-fait rouge, le de-

vient, quand, après l’avoir réduit en poudre fine, on

verse de l’eau dessus, et qu’on le laisse, pendant quatre

semaines, à un endroit humide, en ayant soin de le re-

muer souvent. De son coté, Bertbollet a trouvé que le

précipité noir obtenu par le gaz sulfide hydrique
,
prend,

après quelque temps, une teinte rouge quand on le

laisse en contact avec la liqueur.

IjC cinabre est décomposé par la calcination à l’air

libre, et donne du mercure métallique et du gaz acide

sulfureux. Calciné avec les alcalis caustiques fixes, les

terres alcalines, et avec la plupart des métaux ou des

oxides métalliques, il est décomposé, et, dans tous ces

cas, il distille du mercure. Il n’est attaqué, ni par les

acides sulfurique, nitrique, hydrocblorique
,
ni par les

dissolutions des alcalis caustiques; mais l’eau régale le

dissout, et il s’unit au chlore avec dégagement de lu-

mière, et formation de chlorure mercurique et de chlo-

rure de soufre.

Le cinabre est une sulfobase qui forme, avec les sul-

fides volatils, des sulfosels volatils. Il se combine, par

la voie humide, avec le nitrate, le chlorure, le bro-

mure, l’iodure et le fluorure mercuriques, comme on
le verra à l’article de ces sels.

On l’emploie généralement en peinture, comme une
belle couleur rouge; celui qui nous vient de la Chine se

distingue par la beauté et l’intensité de sa nuance. Sa
couleur est d’autant plus belle, qu’il est plus divisé.

D’après les expériences de Sefstrôm ,- le cinabre est

composé de 1 3,7 i parties de soufre et 86,29 de mercure,
ou cent parties de ce dernier y sont combinées avec

i 5,9 du premier.

Le cinabre est quelquefois falsifié avec du minium;
mais cette fraude est facile à découvrir, soit au chalu-

meau, soit à l’aide de l’acide nitrique, comme pour
l’oxide mercurique. En médecine, on l’emploie en fumi-

8 .
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gâtions, clans les maladies svpliiliticjues, et pour colorer

différens rnédicaniens.

D’après les expériences de Sefstrom, le mercure se

combine encore dans une autre proportion avec le sou-

fre. On obtient ce composé, quand on mêle un sel

rnercureux avec de l’eau, et qu’on fait passer un cou-

rant de gaz sulfide hydrique à travers la Iif|ueur, ou
c|üand on décompose ce sel par un sulfliydrate. L’oxide

rnercureux est réduit par l’hydrogène, tandis que le

soufre se combine avec le mercure, et forme avec lui

une masse noire
,
pulvérulente

,
qui partage avec l’oxide

rnercureux la propriété d’être décomposé, à l’aide d’une

douce chaleur, et de se transformer en globules de mer-

cure, et en sulfure mercurique. A une température plus

élevée, le mercure distille, après quoi le cinabre se su»*

bl ime. Dans ce sulfure, qui est une sulfobase énergi-

que, le mercure est combiné avec moitié moins de sou-

fre que dans le sulfure mercurique.

Phosphure de mercure. Le mercure se combine avec

le phosphore; mais la combinaison ne peut pas être opé'-

rée directement. Pelletier a obtenu ce composé en fai-*

sant digérer deux parties d’oxide mercurique avec une
partie et demie de phosphore et de l’eau, et remuant

souvent le mélange. Il se forme du phosphate mercu-

rique et du phosphure de mercure. Ce dernier se pré-

sente sous forme d’une masse noire, tenace, qui peut

être coupée au couteau
,

et qui entre en fusion à une

très-douce chaleur. A l’air libre
,
le phosphore s’oxide,

et quand on soumet le phosphure à la distillation
,

il

passe d’abord du phosphore, puis du mercure.

Quand on décompose le chlorure rnercureux par des

vapeurs de phosphore, on obtient du chlorure phos-

phoreux, du mercure métallique, plus, un composé

rouge foncé, qui supporte, sans altération, la tempéra-

ture à laquelle le mercure se volatilise, et qui paraît

être du phosphure de mercure saturé. On peut le con-

server sans qu’il s’altère.

Amalgames. J^es combinaisons du mercure avec les
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autres métaux, sont remarquables sous plus d’un rap-

port. On leur donn^ le nom Ôl amalgames

^

et comme
elles peuvent être obtenues sous forme liquide, à la tem-

pérature ordinaire de fair, il résulte de cet état d’aggré-

gation un moyen d’apprendre, dans quel état se trouvent .

les combinaisons des autres métaux entre eux. En exa-

minant de plus près la dissolution d’un métal dans le

mercure
,
nous trouvons qu’une combinaison définie

du mercure avec le métal ajouté, se trouve dissoute dans

le reste du mercure, d’où elle se dépose souvent sous

forme cristalline, et duquel 011 peut la séparer presque

en entier par des moyens mécaniques. Ainsi, quand on

prend une combinaison d’un métal avec autant de mer-

cure qu’il en faut
,
pour que l’amalgame soit liquide

,
qu’on

la verse sur une peau de chamois, que l’on noue celle-ci

autour du mercure, et qu’on presse fortement le mé-
lange, le mercure passe à travers les pores de la peau,

et laisse la combinaison, qui ne retient plus alors qu’une

portion de mercure libre, simplement mêlé avec elle.

A la vérité, le mercure, qui a passé a travers la peau,
n’est pas parfaitement pur, mais il contient très-peu du
métal étranger. La même chose arrive toutes les fois

qu’on fait fondre, à de hautes températures, des métaux
les uns avec les autres ou avec des sulfures : souvent

Timion peut avoir lieu dans toutes sortes de proportions
;

^ mais
,
quand il est possible de traiter le composé de

même que l’amalgame, ou d’une manière analogue, on
parvient à séparer la véritable combinaison, du métal
libre qui lui servait de dissolvant. La liquation en four-

nit la preuve. Dans cette opération, on débarrasse un mé-
tal de la plus grande partie des substances étrangères mê-
lées avec lui, en le tenant, pendant long-temps , à une tem-

perature voisine de celle à laquelle il se fige, et le décan-

tant ensuite : on trouve alors au fond du vase une combi-
naison cristallisée des métaux qu’il tenait en dissolution.

INous pouvons donc poser en fait que les métaux ne se

combinent entre eux (pi’en proportions définies, mais que
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ces combinaisons se dissolvent dans les métaux fondus,

à peu près comme les sels dans l’eau.

Le mercure s’unit aisément aux radicaux des alcalis et

des terres alcalines; mais il ne paraît 'se combiner, ni

avec les radicaux des terres proprement dites, ni avec

les métaux dont les oxides se rapprochent des terres par

leurs propriétés chimiques.

A volume égal, le mercure s’unit au potassium avec

dégagement de lumière; l’amalgame est solide, dur,

cassant et non malléable; à l’air, il se décompose lente-

ment. Quand il contient une plus grande proportion de

mercure, il donne des cristaux d’une combinaison en

proportions définies. (On peut comparer, à ce sujet, ce

que j’ai dit dans le deuxième volume, à l’article dù po-

tassium.
)

Le sodium et le mercure se combinent avec une telle

violence, que la masse devient rouge : l’amalgame reste

liquide après le refroidissement. Quand on décompose
la soude caustique par la pile électrique, en se servant

de mercure comme conducteur négatif, on voit se former

dans le mercure une végétation métallique
,
qui est un

amalgame cristallisé.

J’ai parlé en son lieu de la combinaison du mercure

avec Vammonium y le calcium, etc.

Le sélénium s’unit au mercure en plusieurs propor-

tions. L’amalgame au minimum de sélénium se présente

sous forme d’une masse solide, d’un blanc d’étain; quand
on le chauffe, il se sublime en feuilles brillantes, sans

entrer en fusion. Si l’on ajoute plus de sélénium, l’excès

de ce métal se volatilise d’abord, puis il se sublime une

masse grise cristalline, qui paraît être du séléniure de

mercure au maximum, et enfin du séléniure de mercure

au minimum. Le séléniure de mercure est dissous à froid

par l’eau régale, et converti en séléniternercurique. L’acide

nitrique le dissout difficilement, et seulement à l’aide

de la chaleur, en le transformant en sélénite rnercureux.

D’après Bergman, il se forme un amalgame ééarse-
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nie

^

qui est gris, quand on inet digérer, dans un vase

fermé, une partie d’arsenic avec cinq parties de mercure,

et qu’on remue souvent ie mélange.

Le mercure se combine très-lentement avec Xanti-

Dioine

;

l’amalgame est grenu, et d’un blanc d’étain.

il en est de même du tellure.

La combinaison de Xargent avec le mercure a beau-

coup de tendance à cristalliser. On la rencontre dans le

règne minéral, tantôt à l’état liquide, mêlée avec des

cristaux:
,
tantôt cristallisée, soit en octaèdres réguliers,

à angles tronqués, soit en dodécaèdres rhomboïdes. Oa
obtient la même combinaison cristallisée, en mêlant trois

parties d’une dissolution saturée d’argent dans l’acide

nitrique, avec deux parties d’une dissolution également

saturée de mercure dans le même acide, et plaçant
,
au

fond du vase qui contient le mélange, un amalgame de

sept parties de mercure et d’une partie d’argent en feuilles.

Au boutade s/j à 4^ heures, on trouve, dans la liqueur,

une multitude de cristaux, doués du brillant métallique,

qui s’étendent, sous forme de ramification, jusqu’à la

surface du liquide, et produisent ainsi une végétation

qu’on appelait autrefois arbre de Diane. La formation

de ces cristaux est due à la précipitation de l’argent

par le mercure; elle n’a lieu que quand il y a plus de

mercure qu’il n’en faut pour la précipitation complète

de l’argent, sans que, toutefois, il y en ait assez pour

que la végétation inétallique en soit dissoute. L’amal-

game cristallisé est composé de 65 parties de mercure

et 35 d’argetU, et le mercure qu’il contient, absorbe

deux fois autant d’oxigène, pour se transformer en

oxide mercurique, que l’argent pour passer à l’état

d’oxide argentique. On prépare ramalgarne d’argent, par

la voie sèche, en chauffant du mercure avec de l’argent

en feuilles, ou bien avec de l’argent à l’état de poudre

calcinée, tel (ju’on l’obtient en précipitant l’argent par

le cuivre. Ciet amalgame sert pour argenter, comme
celui d’or pour dorer.

Les usages du mercure dans les arts sont varies : on

/
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Tc^mpioie à iiiellre les glaces au lain
,
à dorer, à extraire

For et l’argent de différens minerais, etc. C’est, en ou-

tre
,
un médicament d’une haute importance. Le chlo-

rui*e mercureux agit comme laxatif, quand on le prend
h dose forte. Les préparations mercurielles, prises à

petites doses et pendant long-temps, produisent une
fièvre particulière, ébranlent les dents, gonflent les

gencives
,
excorient l’intérieur de la bouche

,
rendent

l’baleine fétide, et occasionnent un flux abondant de

salive. On les emploie avec beaucoup de succès pour le

traitement des maladies syphilitiques, pour diminuer la

violence des symptômes dans les fièvres graves, et contre

une multitude d’affections diverses, dans lesquelles elles

sont aujourd’hui un des meilleurs médicamens. Tantôt

on fait prendre les sels mercureux à l’intérieur, tantôt

on frotte de certaines parties de la peau avec un mé-
lange de graisse et de mercure extrêmement divisé,

qui porte le nom ^onguent mercuriel simple ; on pré-

sume que l’effet de ce dernier repose sur ce que le

mercure se transforme, à la surface de la peau, en

oxide mercureux
,

qui est dissous par l’acide de la

transpiration et absorbé. Pendant long-temps, on a ad-

mis que cet onguent renfermait du mercure oxidé, jus-

qu’à ce que Vogel essaya de prouver que ce métal s’y

trouvait seulement à l’état de division extrême. Mais

Donovan a reconnu, qu’une partie du mercure est réel-

lement dissoute dans la graisse
,
à l’état d’oxide mer-

cureux, et il conclut, de ses expériences, qu’il n’y a

que cette partie dissoute qui agisse
,
et que la portion

qui s’y trouve mêlée sous forme métallique, doit être

considérée comme en pure perte. Il prescrit de prépa-

rer l’onguent en prenant
,
par exemple, une livre d’axonge

de porc fondue, la mêlant avec six gros d’oxide mer-

cureux, que l’on a d’abord trituré avec une petite por-

tion de graisse, faisant digérer le mélange, pendant

une heure, à une température qui doit être entre

\- lôo et q- [6o degrés, et le broyant ensuite jusqu’à

ce qu’il soit froid,, pour le rendre bien intime. Si la
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chaleur s’élève jusqu’à -h 200 degrés, pendant la di-

gestion, il se forme du mercure métallique et de l’oxide

mercurique. Si l’on chauffe encore davantage^ la réduc-

tion devient complète. Suivant Donovan, chaque once

de cette masse contient 2
1

grains d’oxide mercureux
dissous par la graisse; le reste ne s’y trouve qu’en sim-

|)le mélange.

Les sels mercuriques exercent la même action que
les sels mercureux, mais avec beaucoup plus de rapi-

dité et souvent avec une violence telle, qu’ils devien-

nent des poisons dangereux, dont l’usage comme médi-

camens
,
quoique indispensable, exige la plus grande

• circonspection. Les doreurs et les miroitiers tombent
quelquefois, après avoir été exposés pendant des années

aux vapeurs de mercure métallique, dans un état par-

ticulier de faiblesse du système musculaire
,

qui est

accompagné d’un tremblement continuel de tous les

muscles soumis à la volonté, et qu’on parvient rarement

à guérir. Il est donc de la plus haute importance que
ces personnes évitent, autant que possible, de toucher

le métal avec les mains nues, et que les vapeurs mercu-
rielles soient conduites hors des ateliers

:
pour atteindre

ce dernier but, d’Arcet a inventé un fourneau particu-

lier, à l’aide duquel les vapeurs, après avoir été con-

duites au-dehors, se condensent de manière qu’on perd

très-peu de mercure.

g. Du cuivre.

Le cuivre est un des métaux les plus répandus. On le

trouve tantôt à l’état natif, cristallisé en cubes, ou en

octaèdres réguliers, et le plus souvent en cristaux den-

dritiques; tantôt uni au soufre, ou à l’oxigène; tantôt à

l’état de sulfate, d’arséniate, de carbonate, de phosphate

ou de silicate cuivrique. C’est ordinairement le sulfure

qu’on exploite. Les mines riches de l’Amérique septen-

trionale et de la Sibérie renferment souvent de grandes

quantités de cuivre natif. La principale mine de cuivre
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de la Suède est située près de Fahlun, dans la province

Dalarna.

Le cuivre a été connu de temps immémorial, et bien

avant le fer; il entrait comme partie principale dans la

composition qui servait aux peuples les plus anciens,

pour fabriquer les armes et instrumens tranchans, qui

étaient ordinairement faits avec du cuivre contenant de

l’étain. Les Grecs et les Romains tirèrent la majeure

partie de leur cuivre de l’île de Chypre, d’oü vint le

nom de cjprium, qui donna naissance ensuite à celui

de cuprum.
Les minerais de cuivre que l’on rencontre ordi-

nairement sont 1° le sulfure cuivreux pur, appelé

cuwre gris par les mineurs, qui est le plus riche

de tous, mais qu’on trouve rarement en grande quan-

tité, et 2® la pyrite de cuivre, qui est une combinai-

son de sulfure ferrique avec le sulfure cuivreux, dans

laquelle la proportion relative des deux sulfures varie”

souvent. On ajoute à ce dernier minerai du sidfure fer-

rique, quand il n’en contient pas naturellement assez

pour que la proportion de cuivre n’excède pas huit

pour cent; on grille ensuite la masse dans des fours

particuliers, ou dans ce qu’on appelle fosses à grillage.

La majeure partie du soufre brûle, et les métaux se

transforment en soussulfates
,
qui restent mêlés avec la

gangue et avec la portion de minerai qui a échappée

au grillage. On ajoute à ce mélange grillé, des minéraux
quartzifères, si le minerai n’en renfermait pas assez, et

on le fait fondre dans des fourneaux particuliers: l’acide

sulfurique et l’oxide cuivri([ue se réduisent, le premier

à l’état de soufre, le second à l’état de cuivre. Pendant
cette opération

,
il se reproduit du sulfure cuivreux

;

tandis que la plus grande partie du fer forme avec la

silice une scorie très- fusible
,
consistant en un silicate

ferreux, dans lequel l’oxigène de l’oxide est égal à celui

de l’acide. Le sulfure cuivreux, qui est plus pesant, se

rassemble dans une cavité, au fond du fourneau, et on
enlève les scories, qui sont plus légères et qui surnagent
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le sulfure. Il importe que les scories soient très-fusibles,

ce qui dépend des proportions entre l’oxide ferreux et

l’acide silicique; car, quand les scories deviennent épais-

ses et peu fusibles, elles retiennent les parcelles de sul-

fure cuivreux, qui ne sont pas assez lourdes pour gagner

le fond
,

et que l’on perd avec les scories. Le sulfure

cuivreux, ainsi fondu, est appelé matte; il contient

encore beaucoup de sulfure ferreux.

On concasse la masse, et on la grille dans 'des four-

neaux particuliers, sous des hangars. Pendant cette opé-

ration
,
qui dure plusieurs semaines, et qui exige des ou-

vriers exercés et intelligens, le cuivre se convertit ên

oxide cuivrique. Pour réduire celui-ci, on le fait fondre

avec du charbon et avec des minéraux quartzifères
;
l’acide

silicique de ces derniers s’empare de l’oxide ferreux et passe

avec lui à l’état de scories. Le cuivre réduit, qui renferme

encore du fer, du soufre, de l’argent
,
et assez souvent du co-

balt et du nickel, reçoit le nom de cuivre noir ou cuivre

cru. On le purifie par la fusion dans un fourneau par-

ticulier, en faisant jouer le vent d’un soufflet très-fort à

la surface de la masse fondue; le soufre, le fer et en

général tous les corps plus combustibles que lui, s’oxi-

dent et se scorifîent. Pour procéder à cette purifica-

tion
,
on prend ordinairement une masse de cuivre

ayant trois pieds de diamètre et deux pieds de hau-

teur. Quand elle est assez purifiée, on la remue avec un
bâton, et l’on jette de l’eau sur la surface du métal

;
il se

forme alors une croûte solide, que l’on enlève ; on con-

tinue de la même manière, jusqu’à ce que toute la masse
de cuivre soit solidifiée et enlevée. Le métal, ainsi pu-
rifié, est appelé cuivre rosette. Pendant cette opération,

il se passe un phénomène, dont on n’a pas encore pu
se rendre compte d’une manière satisfaisante

:
quand le

cuivre est resté liquide et découvert pendant quelque

temps, durant lequel les ouvriers ont soin de l’écumer

fréquemment, il se manifeste souvent une espèce d’é-

bullition
;
des bulles nombreuses viennent crever à la

surface du métal fondu, et produisent un jaillissement de
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cuivre métallique, qui, quand on promène une pelle de

fer a la surface du métal, retombe sur la pelle à l’état

de poudre extrêmement fine, entièrement composée de

grains arrondis (i). Au lieu de refroidir le cuivre fondu

avec de l’eau, et de lui donner la forme de rosettes,

on a commencé, dans quelques pays, à le couler en

petits lingots
;
ce qui est beaucoup plus commode pour

le consommateur.

Le cuivre pur a une couleur rouge; quand on le

saisit avec les mains suantes, il leur communique une

odeur particulière, très - désagréable. C’est un des mé-

taux les plus malléables. On peut le réduire en feuilles

extrêmement minces, et le tirer en fils très-fins. Cepen-

dant sa ténacité est si grande, qu’un fil de cuivre, du

diamètre de de pouce, supporte, d’après Sickin-

gen, un poids de 3o2 livres, sans se rompre. Le cuivre

fond à 27 degrés du pyromètre, environ + 788 degrés

du thermomètre, et quand on le laisse refroidir avec

lenteur, il cristallise. Suivant Seebeck, les cristaux qui

se forment pendant le refroidissement du cuivre fondu,

n’appartiennent pas au système régulier, mais au sys-

tème rhomboëdrique
;
tandis que les cristaux que l’on

trouve dans le règne minéral, et ceux que l’on obtient

par la voie humide, en précipitant le cuivre par le fer

(i) Lucas, qui a trouvé que i’argent absorbe, pendant sa fu-

sion ,
de l’oxigène

,
qu’il abandonne au moment de la solidifi-

cation
,
a cherché d’établir qu’il en était de même pour ie cuivre,

d’où il résulterait, que le phénomène dont nous avons parlé, pro-

viendrait du dégagement de l’oxigène. Pour prouver qu’il se dé-
gage de l’oxigcne, il s’appuie sur ce que le cuivre fondu, versé

dans l’eau, lance celle-ci avec violence de tous côtés, ce qu’il at-

tribue à un dégagement rapide de gaz. Mais Chaudet a démontré
que des métaux plus oxidables que le cuivre, par exemple, le

zinc, le bismuth et l’antimoine produisent les mêmes explosions,

quand on les verse, à l’état de chaleur rouge, dans l’eau, et qu’une
très-petite quantité de cuivre dans l’argent, par exemple, deux pour
cent, empêche ce dernier d’absorber de l’oxigène, et parconséquent
de rocher. On croit, (pi’en remnant le cuivre fondu avec un bâton, les

gaz combustibles qui se développent du bois, absorbent l’oxigènc.
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{^cuivre de cémentation)

^

rentrent dans le système rè^

gulier. Les cristaux occupent, suivant leur forme, une
place différente dans la série thermoélectrique. A la

chaleur rouge, le cuivre est peu malléable. Le cuivre

est un des meilleurs conducteurs du calorique, et c’est

sans doute pour cela que les moules dans lesquels on
veut le couler, doivent être parfaitement secs; car la

moindre humidité produit une forte explosion
,
par la-

quelle la masse rouge est lancée de tous cotés. La pe-

santeur spécifique du cuivre fondu varie
,
parce qu’il

contient fréquemment de petites cavités
;
de là une

grande diversité dans les données. D’après l’évaluation

qui paraît la plus exacte, la pesanteur du cuivre fondu

est de 8
,
85

;
celle du cuivre laminé ou forgé, de 8,95.

Brisson porte ce dernier à 8,878, et Hatchett a trouvé

la pesanteur spécifique du cuivre de Fahlun le plus

pur, de 8,895. Suivant Herapath, la densité du cuivre

rosette, qui n’a pas été remué avec un bâton, ne s’élève

qu’à 8,
5

1

,
tandis que celle du cuivre rosette ordinaire

est de 8,843 ,
et celle du cuivre fondu et refroidi dans

un creuset, de 8,9. J’ai trouvé la pesanteur spécifique

du cuivre fondu de 8
,
83

;
celle du même cuivre tiré en

un cylindre épais de deux lignes, de 8,9463, et celle du
cylindre aplati dans sa longueur, de 8,9587.
Le cuivre a peu d’affinité pour l’oxigène. L’oxide cui-

vrique est réduit, par le gaz hydrogène, bien au-des-

sous du rouge. Si Ton chauffe de l’oxide cuivrique dans

une petite cuiller de fer, à laquelle est fixé un bouchon
de liège, et qu’on l’introduise rapidement dans un flacon

rempli de gaz hydrogène, de manière que celuf-ci se

trouve fermé par le bouchon, l’oxide devient rouge à

l’instant même, et paraît brûler, tandis que la paroi in-

térieure du flacon se couvre d’eau. Après le refroidisse-

ment, on trouve que le cuivre est réduit. Si l’on fait

passer lentement un courant de gaz hydrogène à travers

une boule de verre remplie d’oxide cuivrique, et qu’on

chauffe très-doucement cette boule, la masse se réduit

sans que le cuivre devienne rouge. (Si !e gaz hydrogène
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arrive en trop grande quantité à la fois
,

l’oxide s’é-

chauffe aisément jusqu’au rouge ). Le cuivre réduit

au-dessous de la chaleur rouge, possède la pro-

priété de passer, dans l’espace de quelques jours,

à l’état d’oxide cuivreux, en absorbant l’oxigène de

l’air; tandis que le cuivre qui a été réduit à la cha-

leur rouge, se conserve à l’état métallique. Ce phéno-

mène
,

dont la cause a été découverte par Magnus
(vq/ez la réduction du fer par le gaz hydrogène), tient

à ce que, dans l’état de division extrême ou se trouvent

les particules du cuivre dans le premier cas, leur affi-

nité s’exerce à des températures moins élevées; tandis

que, dans le second cas, la chaleur les a rendues plus

cohérentes, de manière qti’alors la cohésion combat les

affinités. Quand on fait rougir le cuivre pendant long-

temps dans le gaz ammoniaque, il change de couleur,

comme je l’ai déjtà dit en parlant de l’ammoniaque, de-

vient jaune ou d’un blanc gris, et si cassant, qu’il se

brise, pour peu qu’on essaie de le ployer.

Le cuivre ne décompose l’eau à aucune température;

et quand 011 le fait bouillir avec de l’acide hydrocblo-

rîque concentré, il dégage a peine des traces de gaz hy-

drogène. Il se dissout dans l’acide sulfurique avec déga-

gement de gaz acide sulfureux, et, dans l’acide nitrique,

avec dégagement de gaz oxide nitrique. Ses dissolutions

sont bleues ou vertes. Il ne s’oxide point à l’air, à moins
qu’il ne soit en même temps en contact avec de l’eau;

car alors il se forme du carbonate cuivrique aux en-

droits exposés à l’air. A une température élevée, il

s’oxide, mais il ne prend pas feu; de là vient que le

cuivre, même dorsqu’on l’a amené à la dureté de l’a-

cier, ne donne point d’étincelles avec la pierre à feu;

car les particules qui s’en détachent, ne brûlent pas.

C’est pour cette raison que, dans les fabriques de pou-

dre, on se sert de cuivre en place de fer pour la plu-

part des instrumens. A une très-baute température,

le cuivre brûle avec une flamme verte; et quand on

l’expose à un courant enflammé de gaz hydrogène et de
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gaz oxigène, il brûle, d’après Thomson, avec un éclat

éblouissant. Lorsqu’on jette le cuivre, ou l’un de ses

oxides, dans un feu qui flambe, la flamme prend une

couleur verte
,
qui est d’une grande beauté

,
surtout quand

la flamme n’est pas très -éclatante par elle -même. A
une légère chaleur rouge

,
le cuivre se couvre d’une croûte

d’oxide, dont la couleur varie du rouge au noir, suivant

la quantité d’oxigène qu’il contient’; elle est rouge quand
l’air avait un accès moins libre, et alors la surface du

cuivre est couverte d’oxide cuivreux. Souvent on trans-

forme la surface des vases de cuivre poli en oxide cui-

vreux, parce qu’ils résistent ensuite mieux à l’action

de l’air et de l’eau; à cet effet, on les enduit d’un mé-

lange d’eau et d’oxide ferrique, et on les chauffe jus-

qu’à un certain point; après quoi on les nettoie pour

enlever l’oxide ferriaue ( i).
J. V /

(i) Le cuivre peut aussi être converti en oxide cuivreux par

la voie humide et avec beaucoup moins de peine qu’en le traitant

par l’oxide ferrique. On dissout deux parties de vert-de-gris et »

une de sel ammoniac dans du vinaigre; on fait bouillir la disso-

lution, on réciime et on l’étend d’eau, jusqu’à ce qu’elle n’ait

plus qu’une légère saveur de cuivre, et qu’elle ne soit plus pré-
cipitée en blanc quand on l’étend davantage. On décante la li-

queur limpide, et on nettoie le vase, pour le débarrasser du pré-

cipite pulvérulent qui s’est formé pendant qu’on a étendu la

dissolution. On fait bouillir de nouveau cette liqueur, mais très-

rapidement, afin qu’elle ne se concentre pas; car, sans cette pré-

caution, il se produirait encore un dépôt blanc. Aussitôt qu’elle

est en pleine ébullition, on la verse sur la pièce qu’on veut bron-

zer et qu’on a auparavant très bien polie. Cette pièce est dans
un autre vase, qu’on place de suite sur le feu, afin que la liqueur

chaude entre instantanément en ébullition. Si l’on veut bronzer
des médailles, on les pose debout sur une grille en cuivre ou en
bois, placée au fond du vase. Pour que le bronzé ne devienne

pas inégal, il faut avoir soin que les médailles ne se touchent

pas. On conçoit d’ailleurs qu’elles doivent être entièrement cou-

vertes de liquide. Quand l’opération a duré cinq minutes
, au

plus, il faut visiter les pièces. Le cuivre devient d’abord noir,

ou d’un bleu très-foncé
,
passe ensuite au rouge brun, et en-

fin au rouge foncé; mais, dans ce cas, la pellicule d’oxide est or-
dinairement épaisse et composée de petites écaillés, ce qui fiut
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Oxides de cuivre. Nous connaissons au cuivre trois

degrés d’oxidàtion : l’oxide cuivreux, l’oxide cuivrique

et le suroxide de cuivre.

r° Oxide cuivreux. Cet oxide a été découvert par

Chenevix. On le rencontre, dans la nature, quelquefois

cristallisé en octaèdres réguliers, dont la couleur est

d’un rouge brun, ou lorsqu’ils sont transparens, d’un

beau rouge de rubis. Leur pesanteur spécifique est de

5,^5, selon Leroyer et Dumas, et de 6,ü5 ,
suivant

Herapath.

Pour préparer l’oxide cuivreux, on mêle cinq par-

ties d’oxide cuivrique avec quatre parties de limailles

fines de cuivre, ou de cuivre en poudre, tel qu’on l’ob-

tient par le bouillonnement du métal fondu pendant la

purification du cuivre rosette
( p. 124 ), et on fait rou-

gir le mélange dans un creuset couvert
;
ou mieux encore,

on dispose des feuilles de cuivre minces avec de l’oxide

cuivrique bien pulvérisé en couches alternées
,

peu

perdre à la surface bronzée son éclat et la rend inégale. Dès que
la pièce a pris la couleur brune qu’on demande, on enlève le

vase du feu, on décante la dissolution, on lave la pièce bronzée
plusieurs fois à grande eau

,
et on la sèche avec le plus grandsoin;

car, s’il reste la moindre trace de la dissolution de cuivre sur la pièce,

il s’y forme du verfc-de-gris, quand on l’expose à l’air. Lorsqu’on

a un grand nombre de médailles qui doivent avoir toutes la

même teinte, il faut les retirer en meme temps de la liqueur,

sans quoi celles que l’on retire en dernier deviennent plus fon-

cées. Comme il est impossible de les sécher toutes assez vite
,
on

les met dans l’eau pour les garantir contre l’action de l’air, et

on les retire les unes après les autres pour les essuyer. En géné-

ral , il n’y a jamais d’inconvénient à ce que la dissolution de cui-

vre soit très-faible; l’opération marche un peu plus lentement,

mais la réussite en est plus sure. Si, au contraire, la dissolution

est trop forte, le cuivre poli se couvre d’une couche épaisse du
précipité blanc, qui prend à l’air une couleur verte; et alors il

faut repolir la pièce, parce qu’il n’y a pas d’autre moyen pour
enlever la couche verte. Dès que le bronze se détache par pla-

ces, quand on essuie la pièce avec un morceau de linge
,
c’est une

preuve que la dissolution était trop forte. Une dissolution con-
centrée par l’ébullition peut être ramenée au point convmiable de

<lilution; à cet effet, on y ajoute ordinairement un peu de

vinaigre.
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épaisses, et 011 expose le tout, dans uu creuset couvert,

à une forte chaleur rouge. L’oxide cuivrique se convertit

en oxide cuivreux
;
le cuivre excédant ne se mêle point

avec ce dernier, et il est facile de l’enlever. D’après Bec-

querel, on peut l’obtenir sous forme cristalline, en décom-

posant une dissolution de nitrate cuivrique, par une ac-

tion hydroélectrique tellement faible
,
que le cuivre n’est

réduit qu’à l’état d’oxide cuivreux. A cet effet, on rem-

plit un flacon long et étroit avec la dissolution, on nr^t

un peu d’oxide cuivrique au fond, puis on pose une

lame de cuivre bien décapée sur l’oxide
,
et on bouche le

flacon hermétiquement. L’oxide cuivrique, comme base

salifiable faible, devient électropositif par le contact

avec le cuivre négatif, et il se dépose sur ce dernier

de petits cristaux cubiques, brillans et de couleur

rouge, qui exigent plusieurs mois pour leur formation.

L’oxide cuivreux a une couleur rouge cuivrée et ne

s’altère pas à l’air. Ses propriétés, comme celles des

oxides aureux et platineux, tiennent de celles des sous-

oxides et des oxides en eux. Les acides étendus le trans-

forment en oxide cuivrique et en cuivre. L’acide nitri-

que le dissout avec dégagement de gaz oxide nitrique,

après l’avoir transformé en oxide cuivrique. L’acide by-

drocblorique concentré le dissout sans l’altérer, et pro-

duit avec lui une dissolution opaque. Les alcalis causti-

ques précipitent de cette dissolution de Xhjdrate cui-

vreux qui est d’un jaune vif, et qui se transforme

promptement en oxide cuivrique, quand on le laisse à

l’air; il faut même des précautions particulières pour évi-

ter, qu’en le lavant et le séchant, il ne passe à l’état

d’oxide cuivrique. Il se forme aussi de l’oxide cuivreux,

quand on fait digérer de l’ammoniaque caustique avec du
cuivre métallique. La dissolution qu’on obtient ainsi

,

ne se colore point dans des vases fermés; mais, à l’air,

elle absorbe de l’oxigène, et prend une couleur bleue.

Ce changement est si subit
,
que quand on verse la liqueur

de quelques pieds de haut, par* un filet un peu mince.
6 ..
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dans un vase ouvert, elle devient bleue, avant detre

arrivée dans ce vase. Si l’on introduit une lame de cui-

vre dans la dissolution devenue bleue, et qu’on bouche

le vase, la liqueur se décolore au bout de quelque temps,

parce que l’oxide cuivrique repasse à l’éjat d’oxicie cui-

vreux. Cette coloration et décoloration peut être repro-

duite alternativement, jusqu’à ce que l’ammoniaque

soit saturée.

L’oxide cuivreux
,
fondu avec les flux vitreux

,
donne

un verre rouge de rubis
;
mais il est difficile d’empêcher

qu’il ne s’oxide pendant la fusion, et alors le verre prend

une couleur verte. Au chalumeau
,
on découvre la pré^

seiice du cuivre dans les flux vitreux, lors même que

la couleur ne l’annonce point, en y posant, au moment
où ils sont fondus, un peu d’étain, qui réduit de suite

l’oxide cuivrique à l’état d’oxide cuivreux
,
de sorte que

le globule devient rouge par le refroidissement. Si la

quantité de cuivre était petite
,
ce globule est transpa-

rent ;
dans le cas contraire, if est opaque. La présence

de métaux étrangers rend souvent la couleur foncée,

presque noire.

L’oxide cuivreux est formé de 88,^8 parties de cuivre

et 11,22 d’oxigène, ou loo parties de métal y sont

combinées avec 1 2,63 d’oxigène.

2 ° Oxide cuwrique. On l’obtient, soit en brûlant

du cuivre à l’air libre, soit en décomposant le nitrate

ou le carbonate cuivrique, par la calcination. Dans le

premier cas, il est beaucoup plus dense et plus pesant

que dans le second, et sa pesanteur spécifique est de

6,4- Il est noir comme du charbon, et conserve cette

couleur, même quand on le réduit en poudre très-fine. A
une très-haute température, il fond, et sa cassure devient

cristalline. Au rouge blanc, il se ramollit et s’affaisse.

Chauffé au chalumeau, sur du charbon, il fond aisé-

ment au feu d’oxidation
;
mais, au feu de réduction, il

se réduit avec une faible détonation
,

et laisse un

bouton métallique. Si l’on verse goutte à goutte une

dissolution de cuivre dans une dissolution froide de

potasse caustique, il se forme un précipité bleu, volu-
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mioeux, qui est de \hydrate cuivrique^ et qui se con-

serve à l’air, mais qui est décomposé à la chaleur de

l’eau bouillante, même quand il est dans l’eau, et donne

de l’oxide cuivrique noir. La couleur de l’hydrate cui-

vrique étant d’un très-beau bleu, on l’emploie en pein-

ture ;
mais comme il est très- sujet à noircir pendant

qu’on le sèche
,
sa préparation présente des difficultés.

Pahnstedt a trouvé que la meilleure manière de le pré-

parer, consiste à verser de la potasse caustique sur du

carbonate cuivrique, préalablement traité par l’eau bouil-

lante. L’hydrate qu’on obtient ainsi est grenu, pesant et fa-

cile à laver. En y ajoutant de la colle ou du blanc d’œuf, il

se conserve mieux en séchant. La liqueur alcaline dis-

sout une portion d’oxide cuivrique combiné avec de la

colle
,
et la dissolution prend une belle couleur violette.

L’oxide cuivrique se dissout facilement dans les aci-

des, et avec dégagement de chaleur; les dissolutions

sont d’une belle couleur bleue ou verte, et donnent par

l’évaporation des sels cuivriques ayant la même couleur.

La potasse et la soude caustiques ne dissolvent pas

l’oxide cuivrique par la voie humide; si, au contraire,

on le chauffe jusqu'au rouge avec ces alcalis ou avec

les terres alcalines, il s’y unit, et la combinaison est

verte ou bleue. 11 déplace de cette manière l’acide car-

bonique à la chaleur rouge. Les combinaisons qu’il forme

avec les alcalis, sont décomposées par l’eau, qui dissout

seulement l’alcali, et laisse la totalité de l’oxide cuivrique.

L’ammoniaque caustique dissout les sels cuivriques
,
en

prenant une belle couleur bleue foncée. Quand on verse

de l’ammoniaque sur de l’oxide cuivrique pur, et qu’on

bouche sur-le-champ le vase qui renferme le mélange,

l’alcali dissout peu, ou ne dissout même point d’oxide,

et se colore à peine : mais qu’on ajoute à la liqueur

seulement une goutte d’un sel arnmonique, par exem-
ple, de carbonate, et que l’on agite le mélange, la li-

queur prendra à l’instant même une belle couleur bleue,

quelquefois assez foncée pour en devenir opaque. Cette

expérience paraît démontrer que ce qu’on a regardé
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(communément comme une dissolution d’oxide cuivrique

dans l’ammoniaque, n’est, au fond, qu’une dissolution

de soussels doubles dans rammoniaque. Si l’on ajoute

de la potasse caustique, en assez grande quantité, à

une pareille dissolution, il se précipite de l’hydrate

cuivrique bleu et grenu, et la liqueur se décolore. Sou-
vent le précipité ne se forme qu’après quelque temps.

La liqueur limpide qui reste, contient si peu de cuivre,

que le gaz sulfide hydrique n’y produit point de préci-

pité, mais lui fait seulement prendre une teinte jaune

brunâtre. L’effet que produit la potasse caustique paraît

tenir en partie a ce qu’elle se combine avec l’acide con-

tenu dans la dissolution ammonique, ce qui fait perdre

à l’ammoniaque son pouvoir dissolvant. Cependant l’ac-

tion de la potasse ne consiste pas seulement h s’empa-

rer de l’acide : car, s’il en était ainsi, une faible quan-
tité de cet alcali suffirait pour opérer la précipitation,

tandis qu’il en faut d’autant plus, que la liqueur con-

tient plus d’ammoniaque.

TA)xide cuivrique se dissout, par la fusion, dans les

flux vitreux, et produit un verre dont la couleur est

verte
,

et
,

dans de certaines circonstances
,

bleue.

La couleur bleue qu’on a trouvée sur les tableaux

du temps des Romains, était un verre bleu en poudre

grossière et coloré par l’oxide cuivrique. Cet oxide est

tellement soluble dans les huiles, que quand on con-

serve celles-ci dans des vases de cuivre, elles devien-

nent vertes.

L’oxide cuivrique est composé de 79,83 parties de

cuivre et d’oxigène, ou de i oo parties du pre-

mier et 25,^66 du second. Il contient par conséquent

une quantité d’oxigène double de celle que renferme

l’oxide cuivreux.

3® Suroxide de cuivre. Il a été découvert par Thé-

nard. On l’obtient en prenant de l’hydrate cuivrique,

gélatineux et non grenu, qUi n’a point commencé à

noircir, et versant dessus, h la température de zéro,

une dissolution aqueuse de suroxide hydrique, qui
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contient au plus une quantité d’oxigène égale à huit

fois le volume du liquide, mais qui peut, sans inconvé-

nient, être plus étendue. On mêle les deux corps avec

soin; l’hydrate prend d’abord une couleur verdâtre, et

devient d’un brun jaune foncé
,

dès qu’il est entiè-

renient converti en suroxide. Il faut employer un excès

de suroxide hydrique; mais quand le cuivre est sur-

oxidé, il commence à se dégager du gaz oxigène, effet

que l’on doit arrêter sur-le-champ, en versant de l’eau

dans la liqueur, sans quoi le suroxide de cuivre lui-

même finit par se décomposer. On lave cet oxide avec

de l’eau, on le presse dans du papier, et on le sèche

dans le vide, sur de l’acide sulfurique. A l’état humide
,

il ne tarde pas à se décomposer de lui-même, en déga-

geant du gaz oxigène; la décomposition marche bien

plus rapidement, quand on y ajoute de la potasse cau-

stique. On peut le conserver sous forme sèche : cependant

il se décompose à une température qui ne s’élève pas à

celle de l’eau bouillante. Jeté sur des charbons ardens,

il produit une légère détonation
,
et le cuivre se réduit.

Il est totalement insoluble dans l’eau, et n’exerce au-

cune action sur la couleur du tournesol. Les acides le

décomposent : il se forme des sels cuivriques et du sur-

oxide hydrique. Il paraît résulter de là que ce suroxide

renferme de l’eau combinée, du moins avant la dessic-

cation. Thénard a trouvé que le cuivre y est combiné
avec deux fois autant d’oxigène que dans l’oxide cui-

vrique
;

par conséquent il est formé de loo parties

de métal et de 5o,53 d’oxigène. D’après cela, les quan-

tités d’oxigène contenues dans les trois degrés d’oxida-

tion
,
sont entre elles comme les nombres i

, 2 et 4*

Sulfures de cuivre. Le soufre se combine en plu-

sieurs proportions avec le cuivre.

Sulfure cuivreux. On le prépare en faisant fondre

un mélange de cuivre et de soufre. C’est une masse d’un

aspect gris noirâtre légèrement métallique, qui fond plus

facilement (|ue le cuivre. On l’obtient aussi en faisant
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fondre du soufre avec de l’oxide cuivrique. Il est com-

posé de 79,73 parties de métal et 20,^^7 de soufre, ou

de 100 du premier et de 2 5,42 du second. Sa pesanteur

spécifique est de 5,79. J’ai déjà dit que cette combinai-

son se rencontre dans la nature, soit à l’état de pureté,

et portant alors le nom de cuivre gris, soit unie à du

sulfure ferrique. On appelle ce dernier composé pyrite

de cuwre ; il contient les deux sulfures en plusieurs

proportions définies. Les variétés d’un jaune foncé (cui-

vre panaché) sont les plus riches en cuivre. Le règne

minéral nous offre encore le sulfure cuivreux combine

avec du sulfure d’antimoine, d’argent, de bismuth;

dans ces composés, le soufre est presque toujours re-

parti également entre le cuivre et l’autre métal.

Le sulfure cuivreux est une puissante sulfobase. Il

n’est pas décomposé quand on le fait rougir dans le gaz

hydrogène. En le faisant fondre avec du carbonate po-

tassique et du charbon, on peut en extraire le métal,

d’après les expériences de Berthier; mais sans addition

de charbon il ne se décompose point. Le sulfure double

ferrique et cuivreux, au contraire, ne donne point de

cuivre, même lorsqu’on y ajoute du charbon.

Sulfure cuwrique. On l’obtient, en précipitant un

sel cuivrique par le gaz sulfide hydrique. Le précipité

est d’abord brunâtre, mais ensuite il devient noir. Après

la dessiccation, il a une couleur verdâtre, et rougit du

papier de tournesol humide, sur lequel on le pose. Ce-

pendant sa saveur n’est point acide. Le sulfure cuivri-

que ne possède donc pas, au même degré que le sulfure

platinique, la propriété de devenir acide par la dessic-

cation. Exposé à l’action de la chaleur, il donne un peu

d’humidité, de l’acide sulfureux, du soufre et du sulfure

cuivreux. Il ne se dissout, ni dans les alcalis caustiques,

ni, par la voie humide, dans le sulfure de potassium,

ni même dans le sulfbydrate ammonique. Mais quand

on fait fondre du persulfure de potassium ou de sodium

avec du cuivre, on obtient une combinaison de sulfure
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cuivrique et de sulfure du métal alcalin
;

l’eau dissout

ce dernier, ainsique l’excès de persulfure, et laisse le

sulfure cuivrique.

Le sulfure cuivrique, qui joue aussi le role d’une

sulfobase
,

est composé de 66,*296 parties de cuivre et

33,704 de soufre; il renferme par conséquent deux fois

autant de soufre que le sulfure cuivreux.

Sulfuj'e de cuivre. Si l’on mêle le bisulfure, le tri-

sulfure, le quadrisulfure ou le persulfure de potassium

avec un sel cuivrique, il se forme un précipité d’un brun

hépatlîique, qui peut être lavé à l’eau bouillante, sans

subir d’altération, et qui devient noir par la dessicca-

tion. Cette combinaison, encore humide, se dissout, dans

les carbonates alcalins, en colorant la liqueur en brun jau-

nâtre» Sa composition dépend de la quantité de soufre

contenue dans le sulfure de potassium dont on s’est

servi, et le cuivre peut y être combiné avec quatre à dix

fois autant de soufre que dans le sulfure cuivreux, sans

que cette différence influe sensiblement sur les pro-

priétés extérieures du composé.

Phosphure de cuivre. Le cuivre s’unit aisément au
phosphore. La combinaison est d’un gris clair, douée de

l’éclat métallique, dure, cassante, et plus fusible que
le cuivre. Il est facile de la décomposer par le grillage.

Si l’on répand du phosphore sur de la tournure de cuivre

chauffée au rouge, le mélange ne tarde pas à fondre,

et à se transformer en une masse cassante, d’un gris

clair, qui renferme un cinquième de son poids de phos-

phore
;

si l’on expose ensuite cette masse à une chaleur

soutenue, sous une couche de verre fondu, les cinq

sixièmes du phosphore, qui avait été absorbé par le

cuivre, se dégagent, et il reste un composé qui ne
peut pas être détruit par la chaleur seule, et qui con-
tient 7,7 pour cent de phosphore. Quand on chauffe

doucement l’oxide, le sulfure ou le chlorure cuivrique

dans du gaz phosphure trihydrique, on obtient de l’eau
,

ou du sulfide hydrique, ou de l’acide hydrochlorique, et en
outre un phosphure de cuivre qui est composé de 7 5 ,

1 6 par-
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lies de cuivre et 24,84 parties de phosphore, et qui se

transforme, par l’oxidation, en phosphate sesquicuivri-

(jue. En chauffant, dans un courant du même gaz,

l’oxide, le sulfure ou le chlorure cuivreux, on obtient

un autre phosphore
,

qui renferme moitié moins de

phosphore que le précédent, et qui, par conséquent,

est composé de 85,82 parties de cuîvre et 1 4? 18 de

phosphore.

On obtient aussi un phosphore de cuivre, quand on
précipite un sel cuivrique par du gaz phosphore trihy-

drique; mais sa composition varie suivant le degré de

concentration de la liqueur, et suivant la température,

parce que l’oxide cuivrique abandonne son oxigène
,
tant

au phosphore qu’à l’hydrogène. D’après les essais de

Ijandgrebe, on obtient de cette manière un composé
qui se présente, après la dessiccation, sous forme d’une

légère poudre noire, et qui, chauffé jusqu’au rouge

obscur dans un creuset d’argile, ne fond pas, et ne

subit aucune perte. Quand on le chauffe au chalumeau,

sur du charbon
,

il fond en un grain dont la cassure

est blanche et douée de l’éclat métallique. Suivant

H. Rose, la poudre foncée, qui se précipite d’une dis-

solution cuivrique, quand on y fait passer un courant

de gaz pliosphure trihydrique, est du cuivre pur, et

présente, après la dessiccation, tous les caractères ex-

térieurs du cuivre.

Une petite' quantité de phosphore rend le cuivre si

dur, qu’on peut l’aiguiser assez pour en faire des in-

strumens tranchans. J’ai vu un canif de phosphure de

cuivre, que Helwig et Hjelm avaient fait faire. Ce phos-

phure a la couleur du cuivre, mais peu à peu il noircit

a 1 air.

Le carbone se combine aussi avec le cuivre. Une
petite quantité de carbone rend le cuivre cassant, et lui

fait perdre les propriétés qui le rendent propre «a êîre

travaillé. Mais il est facile de brûler le carbone, en fai-

sant fondre le métal.

On ne connaît aucune combinaison du cuivre avec

riiydrogène.
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Le cuivre s’unit au silicium
,
quand on réduit ces

deux corps ensemble.

Alliages de cuivre. Divers alliages de cuivre sont de

la plus haute importance dans l’économie domestique et

dans les arts.

Les combinaisons de ce métal avec les radicaux des

alcalis et des terres sont encore inconnues.

Le cuivre et le sélérdum s’unissent avec un phéno-

mène de lumière semblable à celui qui accompagne la

combinaison du cuivre avec le soufre. Le compose qui

en résulte, fond bien au-dessous du rouge. Il est d Un

gris d’acier foncé, sa cassure est compacte, et il res-

semble, quant à l’aspect, au sulfure cuivreux. Quand

on le soumet au grillage, il se décompose difficilement,

donne d’abord beaucoup de sélénium
,

puis s’altère

lentement, et laisse, même après une longue calcina-

tion, une masse métallique, non malléable, dont la

cassure est d’un gris foncé. Le séléniure de cuivre se

trouve dans la nature; on l’a rencontré dans la mine de

cuivre de Skrickerum
,
en Smoland, et au Hartz. Quand

on précipite un sel cuivrique, par le gaz sélénide hydri-

que, on obtient un composé qui renferme deux fois

autant de sélénium que le séléniure précédent. Il est

noir, devient gris par la dessiccation, et lorsqu’on le

raie, il donne un trait métallique gris. Soumis à la dis-

tillation, il abandonne la. moitié du sélénium, et laisse

le séléniure précédent.

Le cuivre se combine avec Varsenic, mais il ne re-

tient pas ce métal
,
dont la plus grande partie se vola-

tilise. On obtient cet alliage en jetant de l’arsenic sur

du cuivre chauffé au rouge, ou bien en chauffant un

mélange d’acide arsénieux, de charbon en poudre et de

tournure de cuivre, sous un flux de verre. L’arséniure

qui en résulte est blanc, cassant, et se ternit a 1 air.

Quand on le calcine long-temps à l’air libre, la plus grande

•partie de l’arsenic se volatilise, et le cuivre devient plus

malléable; cependant le résidu conserve encore une

teinte jaunâtre.

Parties égales de cuivre et à argent donnent un al-
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liage jaune, semblable au laiton, qui prend, par l’ad-

dition de deux pour cent d’arsenic, une couleur blanche

et argentine, sans perdre sa ductilité. Cinq pour cent

d’arsenic le rendent cassant.

Le cuivre forme avec le molybdène un alliage rouge

pâle, qui est un peu ductile, quand ce dernier métal ne

prédomine pas.

La combinaison du cuivre avec le tungstène se pré-

sente sous forme d’une masse poreuse
,
de couleur brune

foncée
,
qui est un peu malléable.

On n’a pas pu l’allier au titane.

H est facile de l’unir, par la fusion, au tellure et à

\antimoine; l’alliage est d’un rouge pâle, quand le

dernier de ces métaux y est en faible quantité. Parties

égales de cuivre et d’antimoine forment une masse mé-

tallique cassante dont la couleur est violette.

Une partie èiiridium forme, avec quatre parties de

cuivre, un alliage malléable, d’un rouge pâle.

En traitant de l’or , du platine et de l’argent, j’ai dé-

crit les alliages de chacun de ces métaux avec le cuivre.

Le cuivre s’unit très-difficilement au mercure. Pour

se procurer un amalgame de cuivre, on précipite une

dissolution de cuivre par le zinc, et on lave bien le

précipité, ou bien on réduit l’oxide cuivrique par le gaz

hydrogène, et on verse quelques gouttes de nitrate mer-

cureux sur le métal réduit
,
qui passe alors à l’état

d’amalgame; on le broie ensuite avec trois fois son

poids de mercure, et on chauffe le mélange dans un
creuset. L’amalgame est d’un rouge clair.

Je parlerai à l’article du zinc et de l’étain des alliages

que ces métaux forment avec le cuivre, et qui consti-

tuent le laiton et le bronze. Ici je dirai seulement quel-

ques mots de Xétamage qu’on donne aux ustensiles en

cuivre. On nettoie bien avec du sablon le coté intérieur

du vase de cuivre
,
de manière à rendre sa surface par-

faitement nette; on frotte ensuite celle-ci avec une dissolu-

tion concentrée de sel ammoniac, ou on la saupoudre avec

de la résine, ou bien on emploie ces deux ingrédiens à

la fois; puis on expose le vase au feu, de manière à ce
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qu’il acquière sur tous les points une température égale

ou un peu supérieure à celle de l’étain fondant. Le sel

ammoniac sert à dissoudre l’oxide cuivreux qui se

forme, et la résine est ajoutée pour le réduire. Quand
le métal est assez chaud, on verse dessus de l’étain

fondu, que l’on étend à sa surface avec un linge gros-

sier, jusqu’à ce qu’elle soit couverte partout d’une lé-

gère couche d’étain; on enlève ensuite l’étain qui est

de trop, soit en le versant hors du vase, soit en l’es-

suyant. Cette opération est si simple, et il est si im-

portant quelle soit exécutée de temps à autre sur les

ustensiles de cuisine, que, dans ces derniers temps, on a

commencé à la faire exécuter par les domestiques.

On connaît les usages nombreux du cuivre dans l’é-

conomie domestique et dans les arts. Ses oxides et ses

sels colorés sont employés en peinture, en pharmacie et

en médecine. Ils sont astringens et fortifians
;
à forte

dose, ils excitent des vomissemens, et pris en plus

grande quantité encore, ils exercent une action véné-

neuse sur l’économie animale, occasionnent des coli-

ques, des vomissemens, la diarrhée, etc. La meilleure

manière de combattre ces accidens, consiste à faire ava-

ler au malade une grande quantité d’eau très-sucrée.

L’action du sucre est si énergique, que, d’après les

essais d’Orfila
,
une dose de vert-de-gris

,
qui tuerait un

chien dans l’espace de deux heures
,
ne lui cause aucune

incommodité quand on la lui fait prendre mêlée avec

beaucoup de sucre. Duval injecta dans l’estomac d’un

chien, deux onces de vert-de-gris dissous dans du vinai-

gre, et, après quelques minutes, quatre onces de sirop

de sucre; dans l’intervalle d’une demi-heure, il lui admi-

nistra encore deux fois la même dose de sirop
,
en sorte

que l’animal prit en tout douze onces de sirop. Les

symptômes d’empoisonnement, qui s’étaient manifestés

d’abord, cessèrent, et le chien conserva la santé. A l’ex-

térieur, les préparations de cuivre produisent un effet

astringent, lorsqu’on les emploie en petite dose
,
tandis

qu’en plus grande quantité elles sont irritantes, ou
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même corrosives. On se sert dans les officines du sul-
k

fate, de Facetate et du sousacétate cuivriques, ainsi

que du soussulfate double cuivrique et ammonique.

lo. De Vurane.

L’urane a été découvert par Rlaprolli, en 1789, dans

un minéral de Johann- Georgenstadt
,
qui porte le nom

de pechblende (urane oxidulé, Naüy), et qui est formé

en grande partie d’oxide uraneux. Depuis on a trouvé aussi

Foxide uranique dans le même endroit. On rencontre dans

la nature le phosphate uranique, désigné sous le nom
ôlaranite; enfin, Foxide uranique a aussi été trouvé

dans Fyttrotantalite. En général, ce métal est assez rare.

L’urane est un des métaux les plus faciles à réduire;

mais, comme il paraît être très-difficile à fondre, on a

cru qu’il était tout aussi difficile à réduire. En soumet-

tant Foxide, dans un creuset de charbon, à une violente

chaleur, Rlaproth obtint une masse grise, cohérente,

dure et poreuse, prenant sous la lime l’éclat métal-

lique et une couleur gris d’acier, et changeant très-peu

à la flamme du chalumeau. Richter employa
,
pour la

réduction de Furane, 3oo grains d’oxide uranique, i 5o

grains de charbon en poudre, 36o grains de potasse et

‘il\o grains d’acide silicique, et exposa le mélange à la

chaleur qu’on emploie ordinairement dans les essais

des mines de fer; il obtint de, cette manière un régule

bien fondu
,
pesant 80 grains. La surface de ce régule

était lisse, sa couleur d’un gris d’acier, et il offrait des

traces d’une cristallisation réticulée. Il était très-aigre,

et avait une cassure à grain fin. 11 est à présumer que
le régule de Rlaproth était du carbure d’urane, et que
celui de Richter contenait, outre le carbone, du silicium

et peut-être du potassium. Buchholz
,
qui avait trouvé

que Foxide uranique ne renferme que très -peu d’oxi-

gène, mêla 100 grains de cet oxide avec 5 grains de

charbon en poudre, et couvrit la masse, dans un creu-

set, avec une coucbe de charbon pulvérisé. Le creuset

fut exposé, pendant trois heures, à la chaleur la plus
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violente que l’on put produire. L’oxicle avait fourni une

masse, non fondue, mais affaissée, de petits cristaux,

faciles à séparer les uns des autres, et jouissant d’un

faible éclat métallique. Ces cristaux ne s’altéraient pas

à l’air, étaient très-cassans, prenaient feu quand on les

chauffait, et brûlaient sans flamme, en se transformant

en oxide vert. Leur pesanteur spécifique était de q,oo.

Arfvedson a trouvé, qu’on parvient facilement à ré-

duire l’oxide uranique dans un tube de verre
,
en y fai-

sant passer un courant de gaz hydrogène
,
pendant

qu’on le chauffe doucement à la flamme d’une lampe

à esprit de vin. Il se réduit, par ce moyen, plus facile-

ment que l’oxide plombique
,

et se présente, après la

réduction
,

sous forme d’une poudre d’un brun de

cannelle
,

qui n’a rien de métallique. Si
,

au lieu

d’employer de l’oxide uranique, on prend du chlorure

double uranique et potassique, et qu’on le fasse rougir

dans un courant de gaz hydrogène, le sel fond, et l’u-

rane qu’il renferme est réduit, pendant qu’il se dégage

du gaz acide hydrochlorique. Le métal réduit se dépose

sous forme de petits octaèdres réguliers, que l’on ob-

tient à l’état de pureté, en dissolvant le chlorure po-

tassique dans l’eau. Ces cristaux ont un très-grand éclat

métallique, et une couleur grise foncée, presque noire.

En les regardant au soleil, avec une loupe, on trouve

qu’ils sont transparens et d’un brun foncé. Par la tritu-

ration
,

ils perdent totalement l’aspect métallique, et se

transforment en une poudre d’un rouge foncé; Arfved-

son pense que si la couleur de cette poudre est plus

foncée, que celle de l’urane qu’on obtient par la réduc-

tion de l’oxide uranique
,
cela tient à ce que dans ce dernier

cas, l’uranea moins de densité. On voit, d’après cela
,
que

l’urane partage avec le sélénium, le tantale, le titane et

peut-être quelques autres métaux, la propriété de n’avoir

l’apparence métallique, que quand il est fondu ou cris-

tallisé. La translucidité lui est commune avec le sélé-

nium. 11 ne se dissout pas dans les acides sulfurique et

hydrochlorique, même quand ils sont concentrés. L’a-
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cide nitrique, au contraire, le dissout facilement et avec

dégagement de gaz oxide nitrique. Il n’est réduit
,
de ses

dissolutions, ni par aucun autre métal, ni, que l’on sa-

che, par l’action de la pile électrique.

Oxides d^urane. On ne connaît à ce métal que

deux degrés d’oxidation : l’oxide uraoeux, et l’oxide ura-

nique.

I® Oxide uraneux. Le procédé le plus avantageux pour

le préparer, consiste à l’extraire de l’urane oxidulé natif,

qui contient
,
d’après les expériences d’Arfvedson

,
plu-

sieurs autres métaux, tels que le plomb, le cuivre, le

cobalt, le zinc, le fer, l’arsenic, et en outre du soufre;

la plupart de ces corps ont été rencontrés, en plus ou

moins grande quantité, dans les oxides d’urane exami-

nés avant ce chimiste. D’après Arfvedson
,
on extrait

l’oxide uraneux du minéral précipité par le procédé sui-

vant : on dissout le minéral dans l’eau régale, on décante

la dissolution du résidu de soufre et de gangue, et l’on

fait passer un courant de gaz sulfide hydrique à travers

la liqueur. Il se forme alors un précipité rouge brun, qui

est une combinaison de sulfide arsenique avec le sulfure

cuivrique et le sulfure plombique
(
sulfarséniate cui-

vrique et plombique); après la précipitation totale du

cuivre et du plomb, il ne se précipite plus que du sul-

fure d’arsenic jaune. On sépare le précipité, on chasse

le sulfide hydrique en faisant bouillir la liqueur, et, au

moyen de l’acide nitrique, on fait passer le fer à l’état

d’oxide ferrique. On verse ensuite de l’ammoniaque

caustique dans la liqueur, et le précipité, formé d’oxides

uranique
,
ferrique

,
cobaltique et zincique

,
est lavé

,

puis traité par une dissolution étendue de carbonate

ammonique
,
qui laisse l’oxide ferrique

,
et dissout les

autres oxides. On fait bouillir la dissolution jaune, jus-

qu’à ce que tout le carbonate ammonique soit volatilisé :

les oxides se précipitent. On les lave, on les sècbe, et,

après les avoir calcinés, on verse dessus de l’acide hy-

drochlorique
;
quand il ne reste plus qu’une poudre très-

fine, d’un gris foncé, on recueille celle-ci sur un filtre, et
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on la lave bien. La calcination du mélange d’oxides et

le traitement par l’acide hydrochlorique sont faciles à

concevoir; en effet, l’oxide uranique pur se convertit au

feu en oxide uraneux, mais la portion qui est combinée

avec une base salifiable, conserve son oxigène, et forme

une espèce de sel, dans lequel l’oxide uranique joue le

role d’acide. L’oxide uraneux calciné est à peu près

insoluble dans l’acide hydrochlorique étendu
,

tandis

que l’oxide uranique et la base combinée avec lui s’y

dissolvent (i). L’oxide uraneux qu’on obtient de cette

manière, se dissout, à l’aide de la chaleur, dans l’acide

sulfurique concentré. L’acide hydrochlorique concentré

en dissout aussi une petite quantité. L’acide nitrique le

dissout facilement, avec dégagement de gaz oxide ni-

trique, et le transforme en oxide uranique. Quand on

verse de l’alcali caustique dans la dissolution d’un sel

uraneux, il se précipite de Xhydrate uraneux, gris

verdâtre, qui ne tarde pas à devenir jaunâtre, et finit

par se convertir totalement en oxide uranique, aux dé-

pens de l’air. Quelquefois cet hydrate est brun, ou même
pourpre; je ne déciderai pas si ces teintes proviennent

ou non d’une combinaison des deux oxides entre eux.

Si l’on chauffe la liqueur contenant le précipité d’hy-

drate uraneux, celui-ci prend une couleur plus foncée,

perd son eau combinée
,
et devient moins soluble dans les

acides. Si l’on précipite un sel uraneux par le carbonate

ammonique, le précipité se redissout dans un excès de

carbonate, et la liqueur devient verte.

D’après les expériences d’Arfvedson
,
l’oxide uraneux

est formé de 96,44"^ parties d’urane et 3,557 d’oxi-

gène, ou 100 parties de métal y sont combinées avec

3,688 d’oxigène. J’ai obtenu exactement le même résul-

tat. Cet oxide est donc, de toutes les bases salifîables

connues jusqu’à ce jour, celle qui contient le moins

(i) Pour extraire de l’oxide uranique pur de cette dissolution,

il faut y 'verser un excès d’ammoniaque, calciner le précipité

qui se forme, et le traiter ensuite par l’acide hydrochlorique.
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(l’oxigène. Il donne avec les flux un émail très -noir,

dont Frick se sert dans la manufacture de porcelaine, à

Berlin, pour peindre en noir sur la porcelaine : il sur-

passe, par la pureté de sa teinte, tous les autres noirs

dont les émailleurs se servent.

2® Oxide uranique. Il est jaune, et se rencontre a

l’état d’hydrate dans la nature, quoique rarement. On
n’est pas encore parvenu à l’obtenir parfaitement pur;

de sorte qu’il est inconnu sous cette forme. Si l’on

cherche à précipiter un sel uranique par une base quel-

conque, l’oxide uranique se combine avec cette base,

et ce que l’on regarde comme de l’hydrate uranique

,

n’est réellement qu’une combinaison saline dans la-

quelle l’oxide uranique joue le role d’acide. Le seul

moyen pour obtenir de l’hydrate uranique pur, consiste

à laver l’hydrate uraneux dans un espace privé d’oxi-

gène, et à le laisser ensuite s’oxider à l’air. Selon Cbe-

vreul, l’hydrate uranique réagit comme un acide sur

le papier de tournesol, mais il bleuit l’hématine (prin-

cipe colorant du bois de Campeche), comme font les

alcalis. Il est décomposé par la chaleur; il se dégage

de l’eau et du gaz oxigène, et il reste de l’oxide ura-

neux. Lorsqu’on précipite l’oxide uranique par l’ammo-

niaque caustique, le précipité est de l’uranate ammo-
nlque, et donne, quand on le chauffe, de l’eau chargée

d’ammoniaque et du gaz nitrogène. Si l’on précipite l’oxide

uranique par un alcali fixe, ou si la dissolution de l’oxide

contient en meme temps une terre ou un oxide métal-

lique, ces corps se précipitent avec lui, meme quand ils

ne sont pas d’ailleurs précipitables par l’alcali. Les com-

binaisons de l’oxide uranique avec la potasse, la soude,

les terres alcalines, les oxides de plomb, de zinc, de

cobalt et de nickel, supportent la chaleur rouge sans

subir d’altération. L’uranate magnésique peut être

chauffé jusqu’au rouge sans se décomposer; mais, au

rouge blanc, l’oxide uranique abandonne son oxigène,

et passe à l’état d’oxide uraneux : la plupart des ura-

nates, qui ont pour base un oxide métallique, sont dans
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le meme cas. Arfvedsoii a fait voir que, quand on cal-

cine furanate barytique
,
ferrique

,
plombiqiie ou cui-

vrique dans un courant de gaz hydrogène, il se forme

de l’eau
,

et que la masse
,
refroidie dans le gaz, a la

propriété de prendre feu, à la manière d’uii pyrophore

énergique, dès qu’on la met en contact avec l’air. D’a-

près l’analyse qu’Arfvedson a faite de l’uranate plom-
blique calciné dans le gaz hydrogène, ce sel paraît être

converti en uranure de plomb, ce qui doit certainement

arriver aussi aux uranates à base d’oxides métalliques,

qui sont faciles à réduire. Dans une réduction de

l’uranate barytique que j’entrepris, je n’obtins pas une
quantité d’eau correspondante à l’oxigène de l’oxide

uranique et de la baryte, et en introduisant de suite la

masse réduite dans de l’eau, elle n’éprouva aucun chan-

gement; l’acide hydrochlorique lui enleva la baryte, et

laissa l’urane métallique. Une autre partie de la même
masse, exposée au contact de l’air, s’échauffa jusqu’au

point de rougir. Je donnerai l’explicatiou de ce phéno-
mène, en parlant de la réduction du fer par le gaz hydro-

gène. La quantité de base, unie à l’oxide uranique, est

souvent très-variable
;
ce qui dépend de ce que, quand on

précipite la combinaison au moyen de rainmoniaque
,

il

se forme aussi de l’uranate ammonique
,
dont Fainino-

niaque est chassée par l’action de la chaleur. D’après

quelques esîJais que j’ai faits sur l’uranate barytique et

l’uranate potassique, l’oxigène de la base est, dans les

combinaisons avec excès de base, égal à la moitié de l’oxi-

gène de l’oxide uranique, et, dans les combinaisons
neutres, égal au tiers; il paraît en outre que les bases

fortes, par exemple, la baryte et l’oxide plombique,
retiennent, à la chaleur rouge, une quantité d’oxide ura-

nique qui renferme six fois plus d’oxigène que la base.

Les uranates alcalins et terreux calcinés ont une couleur

orange foncée et très-belle, qui a encore plus d’intensité

dans les combinaisons avec excès de base.

L’hydrate uranique se dissout dans les carbonates al-

calins, surtout dans les bicarbonates, et quand la liqueur

III. 10
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est concentrée, il s’y dépose, après quelque temps, des

cristaux de carbonate double
,
d’une couleur citrine. Il

faut que la dissolution dans le carbonate ammonique, soit

bien étendue pour que ces cristaux ne s’y forment pas,

et une fois qu’ils ont pris naissance, ils ont besoin d’une

grande quantité du dissolvant pour se redissoudre. En
faisant bouillir cette dissolution, l’ammoniaque se vola-

tilise, et l’oxide uranique se précipite sous forme d’une

poudre grenue, d’un jaune clair. Le précipité contient

de l’ammoniaque et de l’acide carbonique, qui ne peu-

vent point être enlevés par l’eau. Si l’on prolonge beau-

coup le lavage, l’oxide uranique passe peu à peu à tra-

vers le filtre, et forme un lait jaunâtre. Dans les analyses,

il faut donc laver cet oxide avec une dissolution de sel

ammoniac, ce qui n’empêche pas qu’on trouve toujours

dans la liqueur des traces d’oxide uranique
,
de sorte

que, dans les expériences analytiques, il est assez diffi-

cile de le séparer, sans perte, des autres corps. Quand
on fait rougir les cristaux qui se déposent d’une disso-

lution d’oxide uranique dans le bicarbonate potassique,

il se dégage de l’acide carbonique, k masse devient d’un

rouge briqueté, et l’eau en extrait une grande quantité

de carbonate potassique, en laissant de furanate potas-

sique. Lorsqu’on calcine ce dernier dans un courant de

gaz hydrogène
,
on obtient une combinaison d’oxide

iiraneux et d’hydrate potassique, qui ne s’échauffe point

à l’air : l’eau n’eti extrait qu’un peu de potasse; les acides

dissolvent l’alcali, et laissent de l’oxide uraneux telle-

ment divisé, qu’il passe à travers le filtre.

L’oxide uranique s’unit aux acides, et forme avec eux

des sels d’un jaune citrin, qu’il est difficile d’obtenir

neutres. Comme tous les oxides qui jouent le rôle d’acide

aussi bien que celui de base, l’oxide uranique forme des

sels doubles, d’une beauté remarquable. Les sels simples

perdent leur acide au feu, les sels doubles le retiennent

beaucoup plus fortement.

En recherchant la composition de l’oxide uranique,

Arfvedson a trouvé, dans quelques expériences, que le
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rapport de Toxigène de l’oxide uranique à celui de

i’oxide uraneux
,

était :: 2:3 ;
dans d’autres expé-

riences, :: 3 : 5; toutefois, il regarde le premier ré-

sultat comme plus vraisemblable. Mes propres expé-

riences à ce sujet m’ont donné des résultats qui se

rapprochaient, tantôt de l’un de ces rapports, tantôt de

l’autre; mais la plupart s’accordaient avec la proportion

2 : 3 ,
ce qui correspond aussi à la capacité de satura-

tion de l’oxide uranique, comme acide. D’après cela,

l’oxide uranique est formé de 94->7^ parties d’urane et

5,24 d’oxigène, et loo parties de métal y sont combi-

nées avec 5,529 d’oxigène, c’est-à-dire avec une fois et

demie plus d’oxigène que dans l’oxide uraneux.

Sulfure d’urane. L’urane a très-peu d’affinité pour

le soufre. Klaproth et Buchbolz ont essayé d’obtenir du
sulfure d’urane, en calcinant l’oxide uranique avec du
soufre. Il se dégage du gaz acide sulfureux, mais le ré-

sidu n’est que de l’oxide uraneux. Arfvedson fît passer

un courant de gaz sulfide hydrique sur de l’oxide ura-

heux contenu dans un tube de verre, qu’il avait chauffé

jusqu’au rouge : il se dégagea de l’eau et de l’acide sul-

fureux, et l’urane fut réduit à l’état métallique. La cause

de la non-réussite paraît tenir à ce que le soufre et l’iiy-

droijène contribuent tous deux à réduire l’oxide ura-

neux, et qu’ensuite l’urane métallique n’a point le pou-
voir de décomposer le gaz suifîde hydrique. H. Rose fit

passer des vapeurs de sulfide carbonique sur de l’oxide

uraneux, qui était exposé, dans un tube de porcelaine,

à une forte chaleur rouge; il parvint ainsi à obtenir du
sulfure d’urane, d’un gris plombé presque noir, et don-
nant, par le frottement, une trace métallique grise. Au
feu, ce sulfure brûle et se convertit en oxide uraneux :

l’acide hydrochlorique l’attaque fort peu
;
mais l’acide

nitrique le dissout, même à froid, en laissant du soufre.

On avait prétendu que le sulfure d’urane, préparé par

la voie humide, était d’un brun chocolat : c’est une er-

reur; car cela n’arrive, comme je l’ai démontré plus

haut, que quand la dissolution contient de l’arsenic, du
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cuivre ou tiu plomb. Lorsqu’elle en est exempte, les sulf-

liydrates en précipitent du sulfure d’uranenoir; quand
on ajoute un excès du précipitant, une petite quantité

du sulfure se redissout, et la liqueur prend une teinte

brune foncée, et finit par devenir opaque. Si on lave

le précipité sur un filtre, l’eau de lavage en dissout un
peu, et prend une teinte brune foncée; si, avant qu’il

ne soit complètement lavé, on l’expose, encore humide,
à l’air, et qu’on l’y laisse pendant long-temps, avec la pré-

caution d’éviter qu’il sèche
,

il devient peu à peu jaune,

et prend, au bout de quelques semaines, une teinte orange.

On obtient la même combinaison, quand on délaie dans

l’eau de l’hydrate uranique contenant de l’alcali
,
qu’on

fait passer lentement un courant de gaz sulfide hydrique à

travers la liqueur, en la remuant toujours, et qu’on ar-

rête l’opération lorsque la couleur a atteint l’intensité

convenable. Si l’action du sulfide hydrique n’est pas sus-

pendue à temps, l’oxide se convertit totalement en sul-

fure et devient noir. Ce composé paraît être un oxisul-

fure, c’est-à-dire une combinaison .de sulfure d’urane

et d’oxide uranique. Soumis à l’action de la chaleur, il

donne de l’acide sulfureux, de l’eau et de l’oxide ura-

neux. L’acide hydrocblorique le dissout avec dégage-

ment de gaz sulfide hydrique, et en laissant du soufre.

En lavant bien et séchant le sulfure d’urane, préparé

par la voie humide, on obtient une masse noire, agglo-

mérée et dure, qui ne renferme point de sulfure, et

consiste en un mélange intime de soufre et d’oxide ura-

neux. Quand on met cette masse en digestion dans l’a-

cide hydrocblorique, l’oxide uraneux s’y dissout peu à

peu sans dégagement de gaz
,
en produisant une li-

queur verte, et le soufre reste sous forme de légers

flocons.

On ne connaît point encore de combinaisons de l’u-

rane avec le phosphore, le carbone, le bore et l’hydro-

gène.

Le potassium réduit l’oxide uraneux, et forme, avec

l’iirane, un alliage qui s’enflamme de lui-même à l’air.
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J’ai déjà indiqué comment on doit procéder pour ob-

tenir de semblables alliages, en réduisant les uranales

métalliques au moyen du gaz hydrogène. Tous ces com-

posés, ceux du moins qu’on a examinés jusqu’à ce jour,

sont pyroplîoriques.

î I . Du bismuth.

Le bismuth était déjà connu des Anciens, qui le con-

fondaient souvent avec le plomb et l’étain. Stahl et Du-

fay montrèrent les premiers que c’est un métal parti-

culier, bien distinct de tous les autres. On le trouve

presque toujours à l’état natif; quelquefois aussi la na-

ture nous l’offre combiné avec du soufre, et ti*ès- rare-

ment oxidé. La plupart du temps on l’extrait des mines

de bismuth natif que l’on rencontre en Saxe, en Bo-

hême et en Transylvanie. A cet effet, on entoure le mi-

nerai de charbon ou de bois, que l’on allume : le métal

entre en fusion et se rassemble dans une cavité creusée

sous le four. En 1770, quand on cherchait à découvrir

des métaux à Gregersklack
,
près du Bispberg, dans la

province de Dalarne, et qu’on appliqua du feu à la

roche pour la faire éclater, il s’en écoula une quantité

considérable de bismuth fondu. Depuis on a cherché

ce métal dans le même endroit; mais on n’en a trouvé

que quelques morceaux pour les collections. Le bis-

muth, extrait de sa gangue par la fusion, est versé dans

le commerce à un prix qui n’est pas élevé, compara-
tivement à sa rareté dans la nature. Dans cet état

,
il

n’est cependant pas pur; car il renferme du fer, de l’ar-

senic et peut-être d’autres métaux encore. Pour le pu-
rifier, on le dissout dans l’acide nitrique; on mêle la

dissolution limpide avec de l’eau, qui précipite le bis-

muth et retient les autres métaux; on sèche le préci-

pité, on le mêle avec un peu de flux noir, et on le réduit,

à une douee chaleur, dans un creuset, au fond duquel'

le métal se réunit en un culot. Chaudet indique la mé--
thode suivante : on fond le bismuth du commerce dans
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xin test oil dans une coupelle semblable à celles qu’mon

emploie ordinairement pour la coupellation de l’argent;

le métal s’oxide et est absorbé par le test. En mêlant
ensuite la masse du test avec deux parties de flux noir,

et chauffant le mélange, le bismuth se réduit. En répé-^

tant encore une fois la même opération, on obtient du
bismuth assez pur.

Le bismuth est blanc, et ressemble beaucoup à l’anti-

moine; mais il tire un peu sur le rouge, et sa texture offre

une cristallisation plus prononcée. Il a beaucoup d’éclat,

est très-cassant et facile à pulvériser. Cependant Chaudet
prétend qu’à l’état de pureté parfaite, il jouit d’une cer-

taine flexibilité. Un lingot de bismuth, ayant 7— de pouce

de diamètre, supporte, d’après Muscbenbrock, un poids

d’environ 48 livres. Ce métal a beaucoup de tendance

à cristalliser. On l’obtient avec la plus grande facilité à

l’état cristallin, quand on- en fait fondre une certaine

quantité, par exemple, deux livres, dans un creuset

d’argile entouré de sable et placé dans un autre creuset

plus grand, et qu’on le laisse ensuite refroidir; le refroi-

dissement s’opère avec lenteur, à cause de l’épaisseur des

corps dont il est entouré. Dès que le métal est figé sur

les bords et à la surface, on pratique un trou dans la

croûte, et on décante la partie encore liquide. Le creu-

set étant refroidi, on frappe dessus pour faire tomber

le culot métallique, €[ue l’on partage en deux; on trouve

alors sa face interne tapissée de cristallisations en es-

calier et pyramidales, qui ressemblent parfaitement aux

cristaux du sel marin. La forme primitive du bismuth,

comme celle de la plupart des métaux, est l’octaëdre

régulier. Sa pesanteur spécifique est de 9,83; mais, en

le martelant avec précaution, on peut le comprimer as-

sez pour qu’elle arrive jusqu’à 9,8827. Il est plus fu-

sible que le plomb, et fond, d’après Creighton, à + 0-415

degrés. Une fois fondu, il se refroidit jusqu’à -f- j de-

grés, avant de se solidifier. A une haute température

fl se volatilise, et on peut le distiller en vases clos; il

se sublime alors en cristaux feuilletés.



OXIDES DE BISMETH. 1^1

Oxides de bismuth. Le bismuth se combine aisément

avec l’oxigène, et forme avec lui deux oxides.

I® Sousoxide de bismuth. Quand du bismuth, fine-

ment pulvérisé*, reste exposé à l’air, il change peu à peu

de couleur, et se convertit en sousoxide brun rou-

geâtre. On obtient également ce sousoxide, lorsqu’on

fait fondre le métal à une douce chaleur, au con-

tact de 1 air. Il a été peu examiné. Si l’on fait fondre

du bismuth avec du surphosphate sodique, à la flamme

du chalumeau, sur un morceau de charbon, et qu’on

le chauffe ensuite au feu de réduction, on obtient

un verré limpide, qui prend une couleur noire par le

refroidissement. Ce phénomène rappelle, à la couleur

près, l’action qu’exerce l’oxide cuivreux dans les mêmes
circonstances, et paraît indiquer que le sousoxide de

bismuth forme des sels, du moins par la voie sèche.

oP Oxide bismuthique. Quand on chauffe le hls-

inuth jusqu’au rouge blanc, il prend feu et brûle avec

une petite flamme bleue, à peine sensible : le métal, ré-

duit à l’état de gaz, s’oxide, et dépose de l’oxide bis-

muthique, sous forme d’une poudre jaune. Le bismuth

n’est oxidé
,

à aucune température
,
par les vapeurs

d’eau. Le meilleur moyen
,
pour se procurer de l’oxide

bismuthique, consiste à dissoudre le métal dans l’acide

nitrique, à précipiter la dissolution par l’eau et a cal-

ciner le précipité. L’oxide qu’on obtient ainsi est d’un

jaune de paille, et se fond, à une forte chaleur, en un
verre opaque, brun foncé ou noir; ce verre devient,

pendant le refroidissement, moins opaque et finit par

devenir jaune; quand on le fait fondre avec la silice,

l’alumine ou les oxides métalliques, il les dissout faci-

lement. La pesanteur spécifique de l’oxide fondu est de

8,2 11. L’oxide précipité par l’eau retient de l’acide ni-

trique. La potasse et la soude caustique l’en débarrassent,

et le convertissent en hydrate. Jl n’est pas soluble dans

un excès d’alcali caustique; le carbonate ammonique
le dissout en petite quantité.

D’après Lagerhjelm
,
loo parties de métal se com-

binent avec 11,275 d’oxigène pour donner naissance à
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l’oxide bismuthique, de manière qu’il est composé de

89,87 parties de bismuth et lo, i 3 d’oxigène.

Sulfure de bismuth. Le bismuth se combine facile-

ment avec le soufre; la combinaison a de l’éclat métal-

lique, une texture cristalline et très-peu de fusibilité.

Sa pesanteur spécifique est de 7,601. On trouve ce sul-

fure à l’état cristallisé à Riddarhyttan
,
dans le West-

manland, efen d’autres endroits. D’après Lagerhjelm, il

est composé de 100 parties de bismuth et 22,62 de

soufre, ou de 8 i,5 i du premier et 18,49 second.

Lagerbjelm a trouvé que le sulfure de bismuth se dis-

sout
,
par la fusion

,
en toutes proportions dans le bis-

muth pur. L’oxide bismuthique, ainsi que les sels de bis-

muth sont convertis en sulfure par le sulfide hydrique.

Le sulfure ainsi produit, est noir.

Le bismuth a très-peu d’affinité pour le phosphore.
Si l’on fait tomber du phosphore sur du bismuth fondu

dans un matras de verre, le phosphore se sublime, sans

se combiner avec le métal
,
qui n’en retient que des

traces. Si, au contraire, on fait arriver du gaz phos-

phore d’hydrogène dans une dissolution de nitrate bis-

muthique, il se précipite du phosphure de bismuth

noir. Soumis à la distillation, ce phosphure abandonne
tout le phosphore, et laisse du bismuth pour résidu.

On ne connaît point encore de combinaison du bis-

muth avec le carbone.

D’après Ruhland, le bismuth se combine avec ^hy-

drogéné,, quand on se sert de bismuth, comme conduc-

teur négatif, pour décomposer l’eau
,
à l’aide de la pile.

La surface du métal se noircit
,
et il se forme un hydrure

de bismuth, en dendrites noires.

Alliages de bismuth. Le bismuth s’unit facilement aux

métaux
,
et contribue souvent à la fusibilité de l’alliage.

Il se combine facilement avec les radicaux des alca-

lis, quand on le fait fondre avec eux. L’eau dissout le

métal alcalin, avec dégagement de gaz' hydrogène, et

laisse le bismuth à l’état pulvérulent. A^auquelin a trouvé

qu’en calcina ni le bismuth avec du surtartrate potas-

sic|U(‘, aiîîsi <|ue je l’ai dit en parlant de rantimoinc, on
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obtient un alliage de bismuth et de potassium. Serullas

a répété ces expériences, et il a constaté que le sel so-

dique se comporte de même.
Le bismuth s’unit facilement au sélénium y

avec un
faible dégagement de lumière. L’alliage est liquide à la

chaleur rouge, et doué d’une surface miroitante. Après

le refroidissement, il se présente sous forme d’une masse

brillante, de couleur blanche argentine, et dont la cassure

est très-fortement cristalline.

Le bismuth n’a pas plus d’affinité pour \arsenic que

pour le phosphore : en soumettant l’alliage des deux

métaux à l’action de la chaleur, on peut en chasser l’ar-

senic, et, d’après Bergman, le résidu de bismuth fondu

ne contient que Aj d’arsenic. On obtient cet arséniure,

par la voie humide
,
quand on décompose un sel bis-

muthique par le gaz arséniure trihydrique; mais ce

composé ne résiste pas à la distillation.

Le bismuth forme avec le tungstène une masse po-

reuse, cassante, d’un aspect demi-métallique et de cou-

leur brunâtre.

Il s’allie en toutes proportions à \antimoine et au

tellure. On trouve
,
dans le règne minéral

,
une combi-

naison de tellure et de bismuth, qui contient aussi un
peu de sélénium

;
mais elle est très-rare. On l’a rencon-

trée en Hongrie et en Norwége.
Le bismuth se combine avec l’or, le platine y

le pal-

ladiiim et le rhodium. Les alliages sont cassans. J’en

ai déjà parlé en faisant l’histoire de chacun de ces mé-
taux.

L’alliage émargent et de bismuth est aigre; on a pro-

posé de s’en servir, à la place de l’alliage de plomb et

d’argent, pour l’affinage de l’argent par la coupella-

tion. Chaudet a trouvé que le bismuth est préférable

au plomb, en ce qu’on peut l’employer en moins grande
quantité, que son oxide fondu est plus coulant, et pé-
nètre plus facilement dans la coupelle, enfin que l’opé-

ration marche avec plus de rapidité. La quantité de bis-

inuth nécessaire pour la coupellation
,

est à celle du

7-
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plomb, en sens inverse de leurs capacités de saturation,

c’est-à-dire :: >7,y : 1 1,2. Avec cette donnée, on peut cal-

culer la proportion de bismuth d’après celle de plomb
;

mais le bismuth, indépendamment de son prix plus

élevé
,

a l’inconvénient d’entrer en ébullition et de

rocher, quand la coupellation exige une forte chaleur.

Souvent l’argent, coupelle par ce moyen, ne prend pas

la forme d’un houton arrondi, et il n’est pas rare qu’il

adhère à la coupelle, dont la couleur est beaucoup

plus foncée que quand' on s’est servi de plomb. En ex-

trayant l’argent de la galène qui se trouve dans la mine

de cuivre de Fahlun
,

il est arrivé quelquefois, que l’ar-

gent se figeait vers la fin de l’opération, et produisait une

excroissance dont la forme se rapprochait de celle du
chou-fleur, et qu’on était obligé de coupeller avec une

nouvelle quantité de plomb : on a remarqué que, dans

ce cas, il pénétrait aussi de l’argent dans la coupelle.

Ayant examiné un échantillon d’argent ainsi figé
,

j’ai

trouvé qu’il contenait du bismuth.

Le bismuth forme avee le mercure un amalgame très-

liquide. Quand on fait fondre du bismuth avec un poids

égal de mercure, et qu’on laisse lentement refroidir le

mélange, on obtient des cristaux octaédriques. On n’a

pas examiné si ces cristaux sont du bismuth seul, ou un
amalgame de bismuth.

Le bismuth donne avec le cuivrée un alliage rouge-

pâle et cassant.

On emploie le bismuth dans les arts pour préparer

différens alliages fusibles, dont on se sert pour soucier

ou pour prendre des empreintes; en médecine on em-
ploie le sousnitrate et le carbonate bismuthiques, comme
de puissans vermifuges et caïmans.

12. De ïétain.

L’étain est un des métaux les plus anciennement con-

nus. Il en est déjà fait mention dans les livres de Moïse.

On le tire, en Europe, de l’Angleterre, de rAllemagne,

de la Bohême, de la Hongrie, et, hors de l’Europe, de
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File de Banca, de la presqu’île de Malacca, du Chili et

du Mexique. C’est Malacca qui fournit l’étain le plus

pur, et Cornouailles, en Angleterre, qui en produit

le plus. On le trouve rarement en combinaison avec

le soufre; presque toujours on le rencontre à l’état

d’oxide stannique, plus ou moins pur. On a trouvé

aussi cet oxide en Suède, par exemple, à Finbo dans

le voisinage de Fablun
,
et dans la mine de fer d’Utô

(Outeu»), mais en si petite quantité, qu’il ne fournit que

des échantillons pour les collections de minéralogie.

L’oxide stannique est le minerai d’étain le plus com-
mun; on ne le rencontre que dans les terrains primi-

tifs, oil il est accompagné de l’arsenic, du tungstène,

de l’antimoine, du cuivre et du zinc, qui altèrent la pu^

reté de l’étain quand ils se mêlent avec lui, après avoir

été réduits pendant le cours des opérations que l’on

fait subir au minerai, pour en extraire l’étain. En Cor-

nouailles, l’étain se trouve, tantôt en filons dans les ter-

rains primitifs
, tantôt en dépôts particuliers dans les

terrains de transition. Dans le dernier cas, l’oxide

stannique se présente à l’état de grains arrondis,

plus ou moins volumineux
,
qui forment ensemble une

couche couverte par de l’argile et des cailloux rou-

lés. Cet oxide ayant visiblement été enlevé de son site

primitif par l’eau, et arrondi sur les angles pendant le

mouvement que l’eau lui a fait subir, s’est trouvé par

cela même débarrassé des matières métalliques moins

dures, lesquelles, étant plus facilement réduites en pou-

dre, ont été entraînées par l’eau. Il en est donc parfaite-

ment exempt, et donne l’étain le plus pur par la simple

réduction avec du charbon de bois; cette opération se fait

dans des fourneaux partrculiers, qui ressemblent à ceux

qu’on emploie en Suède pour l’extraction du cuivre. Ce
minerai est appelé, en Angleterre, stJ'eamtin; il donne
de 65 à 75 pour cent d’étain. Quant à celui qu’on re-

tire des mines, il faut le débarrasser, par le bocardage

et le lavage, de la gangue adhérente, et ensuite le gril-

ler pour chasser le soufre, l’arsenic et une partie de
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l antimoine; après quoi on le réduit dans des fourneaux
particuliers

,
avec du charbon de terre. L’étain qu’on

obtient par la première fusion, est soumis à la li-

quation
,
à laquelle on procède dans un fourneau à

reverbere, à l’aide d’une
entre le premier en fusion

naison moins fusible d’étain, de cuivre, d’arsenic, de
fer et d’antimoine. L’étain, ainsi obtenu, s’appelle, eu
Angleterre, common grain-tin. Le résidu est fondu et

donne de \étain en saumon (ordinary- tin). Le grain-
tin se consomme en grande partie en Angleterre même

,

et les espèces les moins pures sont celles qu’on verse

ordinairement dans le commerce. L’étain de Malacca est

autant estimé que le grain - tin des Anglais
;
au con-

traire, celui que l’on tire d’i^llemagne est toujours de
la qualité de Yordinarj-tin des Anglais (t).

légère chaleur. L’étain pur

, et se sépare d’une combi-

(î) L’étain du commerce est souvent mêlé avec beaucoup
d autres métaux, soit par fraude, soit par suite du procédé d’ex-
traction; dans cet état, il est impropre à de certains usages, de
sorte qu’il est très- utile de pouvoir distinguer l’étain pur de ce-
lui qui ne l’est pas, d’autant plus que le timbre est souvent faux,
\auquelin indique les caractères suivans : l’étain pur est d’un
blanc argentin; s’il tire sur le bleu ou sur le gris, il contient du
cuivre, du plomb, du fer ou de l’antimoine. L’arsenic le rend
plus blanc, mais en même temps plus dur. L’étain pur fait en-
tendre, quand on le ploie, un cri fort et unique; tandis que le

çri de l’étain impur est faible et se répète rapidement, caractère
auquel on reconnaît surtout la présence du plomb et du cuivre.
Si l’on coupe un morceau d’étain par la moitié, et qu’ensuite ou
le rompe, en le ployant plusieurs fois en sens inverse, il s’allonge

en cassant, quand il est pur, et les surfaces de la cassure, qui
se terminent en pointe, ont une couleur d’un blanc mat, et une
apparence pulpeuse et molle. Le plomb

,
le cuivre et le fer ren-

dent l’étaiii plus cassant, et lui donnent une cassure grenue et

grise. Une dès méthodes les plus sûres et les plus faciles pour
reconnaître la pureté de l’étain, consiste à le fondre et à le

couler en un disque plat, dans un moule de pierre ou de mé-
tal. S’il est pur, sa surface est polie et comme amalgamée; mais,

s’il contient du cuivre, du plomb ou du fer, sa surface est

d’un blanc mat avec des taches plus mates encore, qui annon-
cent un commencement de cristallisation. Pour savoir quels
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L’étain pur est d’un blanc argentin, très-mou ét très-

malléable; de sorte qu’on peut le réduire en feuilles de

^
de pouce d’épaisseur, et même moins : ces feuilles

servent pour mettre les glaces au tain. Il fait entendre,

quand on le ploie, un bruit particulier, que l’on a

nommé le cri de Vétain
^
et qui provient de ce que la

cohésion qui réunit ses molécules est détruite. Cette

circonstance fait que l’étain qui a passé à la filière, est

très-cassant ,
et qu’un fil de yt pouce de diamètre ne

porte pas plus de trente-une livres. Quand on ploie l’é-

tain ou qu’on le frotte, il répand une odeur particulière,

dont les doigts restent souvent imprégnés pendant long-

temps. Sa pesanteur spécifique est de et de 7,293,

après qu’il a été laminé (r). En général, il est d’autant

plus léger, que sa pureté est plus grande. La pesanteur

spécifique de l’étain du commerce varie entre 7,66 et

7,6. En outre,’ il a la propriété de produire, en se

combinant avec quelques autres métaux plus pesans

que lui
,

des alliages dont la densité est plus grande

que celle du métal plus pesant. L’étain fond, d’après

Creighton, à + 228 degrés; mais une fois qu’il est

fondu, on peut le refroidir jusqu’à 4-220 degrés et demi

avant qu’il ne commence à se figer, et alors sa tempé-

rature remonte tout à coup jusqu’à -H 228 degrés; par

un refroidissement lent, il cristallise, mais irrégulière-

ment. A. une très -haute température, il se volatilise

lentement.

sont les métaux étrangers que l’étain renferme, on le dissout dans

l’acide hydroelilorique; s’il laisse déposer des flocons bruns, il

contient de l’arsenic. Si la dissolution de l’étain dans l’eau régale

est précipitée en blanc par le prussiate de potasse, c’est une
preuve qu’il est pur; un précipité bleu indique la présence du
ier; un précipité pourpre, celle du cuivre

;
un j^récipité bleu

violacé, celle du fer et du cuivre. Un précipité produit par le

sulfate sodique annonce la présence du plomb.

(1) Herapath prétend que la densité de l’étain pur n’augrncnte

])as par l’action du marteau.
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Oxides d'étain, L étain se combine aisément avec

l’oxigène. Il se dissout
,
dans les acides sulfurique et

hydroclilorique
,
avec dégagement de gaz hydrogène

^

cependant la dissolution s’opère avec lenteur, et seule-

ment quand les acides ont un certain degré de concen-

tration. En le faisant digérer avec une dissolution de

potasse ou de -soude caustique, il s’y dissout, à cause

de l’affinité de ses oxides pour les alcalis. A la tempé-

rature ordinaire de l’air, il se conserve long-temps sans

altération; mais, à la longue, sa couleur devient plus

mate, et prend une teinte jaunâtre et des nuances iri-

sées, ce qui semble tenir à un commencement d’oxida^

Aion. Si l’on chauffe l’étain jusqu’au point de fusion, et

qu’on l’y maintienne pendant quelque temps
,

il se

couvre d’une pellicule d’un gris cendré, qui joue, après

le refroidissement, les couleurs de l’iris, et qui, lorsqu’on

a fait l’expérience sur de l’étain en feuilles, se compose
en majeure partie d’étain métallique couvert d’une

pellicule extrêmement mince d’oxide stanneux. Quand
l’étain entre en fusion, sans être en plein contact avec

l’air, il arrive souvent que de grandes parties de sa sur-

face prennent une couleur jaune d’or, comme si elles

avaient été dorées; ce qui provient probablement de la

même pellicule d’oxide stanneux, dans son plus grand

état de ténuité. A une température plus élevée encore,

l’oxide d'étain gris devient blanc, et donne une poudre

d’un gris blanchâtre
,
qu’on appelle potée. Par l’effet

d’une très - forte chaleur, l’étain s’enflamme, brûle

comme de l’antimoine, et se convertit en oxide stan-

nique blanc, qui se sublime. Si l’on met un peu d’étain

sur un morceau de charbon, qu’on le chauffe au cha-

lumeau, au feu de réduction, jusqu’cà ce qu’il soit au

rouge blanc, et qu’on jette rapidement le globule ar-

dent par terre ou sur une feuille de papier, dont les

bords sont relevés, il se partage en un grand nombrê
de globules plus petits

,
qui brûlent avec une lumière

très-blanche, et qui sautillent pendant quelques instans.

Ce phénomène offre un spectacle assez joli. L’étain dé^



compose Teaii, à l’aide d’une forte chaleur rouge, de-

gage du gaz hydrogène et se transforme en oxide stan-

neux.

On connaît à Tétai n deux degrés d’oxidation : Toxide

stanneux
, et l’oxide stan nique.

1
° Oxide stanneux. Il se forme, soit aux dépens de

l’air, lorsqu’on expose Tétain à une chaleur peu élevée
,

soit aux dépens de Teau, quand on dissout ce métal dans

l’acide sulfurique. Pour préparer de Toxide stanneux

pur, on dissout de Tétain dans Tacide hydrochlorique

concentré, jusqu’à ce que celui-ci soit parfaitement sa-

turé, puis on précipite la dissolution par le carbonate

potassique. On recueille le précipité sur un fdtre
,
on le

lave bien à Teau tiède, puis on en exprime le liquide,

et on sèche le résidu à une chaleur qui ne doit pas excé-

der 8ô degrés. On obtient ainsi une poudre blanche,

qui est de ïhjdrate stanneux

,

et qui ne contient pas

la moindre trace d’acide carbonique. On introduit cette

poudre dans une petite cornue de verre, qui doit en

être remplie jusqu’au col, et dans laquelle on fait arri-

ver du gaz hydrogène ou du gaz acide carbonique, pour

en chasser fair; la cornue est adaptée à un petit réci-

pient plein du même gaz. On chauffe l’hydrate stan-

neux jusqu’au rouge; il distille de Teau, et il reste dans

la cornue une poudre noire, qui est de Toxide stanneux.

Si Ton retire cette poudre, et qu’on la triture, elle prend

une couleur plus claire, composée de gris, de vert et

de brün. Sa pesanteur spécifique est de 6,666. Elle ne

s’altère point à Tair sec; mais quand on la met, à Tair

libre, en contact avec un corps en ignition, par exem-

ple, si Ton y fait tomber l’étincelle d’un briquet d’aeier,

elle prend feu, brûle avec beaucoup d’intensité, répand

une petite quantité de fumée blanche et se convertit en

oxide stannique blanc. L’hydrate stanneux lui-même
prend feu, quand on le met dans la flamme d’une bougie,

et continue ensuite à brûler comme de l’amadou, mais

d’une manière moins vive que Toxide stanneux anhydre.
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L’oxide staiineux se dissout sans effervescence dans les

acides, et plus facilement quand il est à l’état d’hy-

drate
,
qu’après avoir été calciné. Quand on fait bouil-

lir Fhydrate stanneux dans l’eau, il se décompose et se

transforme en une poudre noire, qui est de l’oxide

stanneux
;
cette poudre s’oxide très-lentement si on la

laisse dans l’eau, et prend une couleur plus claire.

L’oxide stanneux est dissous par la potasse et la soude

caustiques
;
mais la dissolution se décompose avec le

temps, dépose de l’étain, et contient alors une combi-
naison d’oxide stanniquè et de potasse.

L’oxide stanneux est formé de 88,

o

3 parties d’étain

et de 1 1,97 d’oxigène, ou de 100 parties du premier et.

de F 3,6 du second.

2^ Oxide stanniquè. On peut l’obtenir par divers

procédés, et suivant le mode de préparation qu’on a

employé, il diffère, non-seulement dans ses caractères

extérieurs, mais encore dans ses propriétés chimiques.

La nature nous offre de l’oxide stanniquè assez pur et

presque toujours à l’état de cristaux, qui sont, tantôt

d’un brun jaunâtre, tantôt d’un brun foncé presque

noir, et contiennent une petite quantité d’oxide ferreux

et d’oxide manganeux. Ils ne se dissolvent dans les acides

qu’après avoir été calciné avec de l’alcali.

Voici les procédés qu’on emploie ordinairement pour
préparer de l’oxide stanniquè.

i" On fait digérer de l’étain pur avec de l’acide ni-

trique
,

qui transforme le métal en oxide stanniquè

blanc, nullement soluble dans l’acide; on le lave jus-

qu’à ce que la liqueur ne contienne plus d’acide. Cet

oxide se présente, après la dessiccation, sous forme

d’une poudre blanche
,
dont la pesanteur spécifique est

de 47933 ;
il rougit le papier de tournesol humide sur

lequel on l’étend, et, soumis à la distillation, il donne

onze pour cent d’eau pure. L’oxide qui reste
,
après le

dégagement de l’eau, est de couleur foncée, et prend

une teinte jaunâtre claire par le refroidissement; après

N
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avoir été calciné, il est tout aussi insoluble, par la voie

humide, que Toxide naturel. Sa pesanteur spécifique

est de 6,64 ;
celle de l’oxide naturel cristallisé est de

6,92 à 6,96.
2*^ Quand on mêle de la limaille d’étain, ou un amal-

game d’étaiu réduit en poudre fine, avec trois à quatre

ibis son poids d’oxide inercurique
,

et qu’on distille le

mélange dans une cornue, on obtient du mercure sous

forme métallique, et il reste dans la cornue de l’oxide

stannique, dont la couleur est blanche, mais qui, du
reste, est tout-à-fait semblable au précédent, sous le

rapport de ses propriétés et de sa composition. On ob-

tient ce même oxide en traitant, par l’eau régale, le

précipité pourpre de Cassius, qui a été préalablement

calciné : dans ce cas
,
l’or seul se dissout.

3® Quand on dissout dans l’eau du chlorure stanni- *

([lie fumant
(
liqueur fumante de Libavius

) ,
dont je

ferai connaître la préparation en traitant des sels, et

qu’on précipite la dissolution par la potasse caustique,

on obtient une masse gélatineuse
,

qui reste blanche

après la dessiccation
,
ressemble à de petits morceaux

de verre, rougit le papier de tournesol humide, et de-

vient, par la calcination, jaune et insoluble dans les

acides. Cette masse a une teinte foncée, tant qu’elle

est chaude; en se refroidissant, elle devient d’abord'

brune, puis rouge et enfin jaune. Après avoir subi l’ac-

tion de la chaleur, elle est ipsoluble par la voie hu-

mide.

L’oxide stannique
,
préparé au moyen de l’acide ni-

trique, a des propriétés que ne possède pas l’oxide pré-

cipité du chlorure stannique par un alcali, par exem-
ple, par l’ammoniaque. C’est ce qui a été la cause que,

pendant quelque temps, j’ai regardé ce dernier comme
un degré d’oxidation moins élevé. De semblables diffé-

rences dans les propriétés chimiques de corps composés

des mêmes élérnens
,
dans les mêmes proportions , mé-

ritent de fixer l’attention
:
je vais donc en exposer les

plus essentielles.
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Oxide stanniquc préparé h
I’aide de Vacide nitrique.

îl ne se dissout pas dans l’a-

cide nitrique, pas meme après
avoir été traité par l’ammo-
niaque.

Il n’est point soluble dans

l’acide sulfurique, même con-
centré; mais i! retient de cet acide

en combinaison
,
se gonfle et de-

vient jaunâtre. L’eau lui enlève

ensuite l’acide.

Il ne se dissout presque pas

dans l’acide hydrochlorique

,

mais forme avec lui un sel in-

soluble dans un excès d’acide.

Quand on décante l’acide, et

([u’on lave le résidu avec un
peu d’eau, il se dissout ensuite

dans l’eau pure; mais il se pré-

cipite de la dissolution, quand
on y ajoute de l’acide hydro-
chlorique. Il se redissout dans
l’eau, dès qu’on décante l’acide

libre. Si l’on fait bouillir la dis-

solution aqueuse, l’oxide se pré-

cipite; et si la liqueur était con-

centrée, elle se coagule comme
du blanc d’oeuf.

Oxide stannique précipité du
chlorure stannique .

Étant encore humide, il se

dissout dans l’acide nitrique,

au point que la liqueur ac-

quiert une saveur astringente.

La dissolution dépose peu à

peu de l’oxide stannique en
grumeaux gélatineux et se coa-

gule, quand on la chauffe jus-

qu’à -P 5o degrés. Si l’on y
ajoute du nitrate ammoni(|ue,
elle reste limpide à la tempéra-
ture ordinaire de l’air. Si l’on

traite l’oxide qui a été préci-

pité par l’effet de la chaleur,

d’abord par l’ammoniaque, j)uis

par l’acide nitrique, il se dis-

sout.

Il se dissout dans l’acide sul-

furiaue
,
même étendu. La dis-

solution ne donne point de
précipité

,
quand on la fait

bouillir.

Il se dissout facilement dans
l’acide hydrochlorique, et n’est

pas précipité de la dissolution

par un excès d’acide. La liqueur

reste limpide, quand on la fait

bouillir. Il en est de même si,

après avoir dissous l’oxide dans

l’acide nitrique
,
et l’avoir pré-

cipité de la dissolution, à l’aide

de la chaleur, on le dissout

dans l’acide hydrochlorique.

Le chlorure stannique peut

être mêlé en toutes propor-
tions avec l’acide hvdrochlo-

%/

rique, sans être précipité'; et si

l’on ajoute un léger excès d’a-

cide à son mélange avec de
l’eau, et qu’on fasse bouillir la

liqueur, elle reste limpide et

ne subit aucuin changement.
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L’oxide staniiiqiie, dans ces divers états, se dissout

dans les carbonates, ainsi que dans les hydrates aica-

iins, et quand il est précipité de ces dissolutions par un
acide

,
il jouit des mêmes propriétés qu’il avait avant

d’etre dissous. On peut donc le faire passer de la com-
binaison avec les alcalis à la combinaison avec les aci-

rles, et réciproquenient
,

sans que les propriétés qu’il

possède, par suite du mode de préparation, soient al-

térées. Cette circonstance conduit d’abord à supposer

que les deux modilications diiffèreut l’une de l’autre,

par leur composition, puisqu’elles paraissent constituer

deux bases salifîables différentes; mais, outre que l’ana-

lyse exacte du chlorure stannique a fait voir que l’oxide

précipité de ce sel contient la meme quantité d’oxi-

gène que celui qui a été préparé au moyen de l’acide ni-

trique, on peut convertir ce dernier dans le- premier

en le mêlant et le distillant avec de l’acide hydrochlo-

rique concentré.* Il passe d’abord une eau acide dans le

récipient, puis du chlorure stannique contenant de

l’eau, et duquel on peut précipiter de l’oxide, stanïîique

h l’état de fautre modification; il reste dans la cornue

une portion d’oxide stannique, combiné avec de l’acide

hydrochlorique, qui conserve sa modification primitive.

La calcination avec de la potasse caustique ramène
aussi l’oxide stannique à la modification de l’oxide qui

a été précipité du clilorure stannique. Réciproquement,

on peut donner h l’oxide provenant du chlorure, les

mêmes propriétés que possède celui préparé par l’acide

nitrique, en mêlant du chlorure stannique avec un peu
d’eau

,
et faisant digérer le mélange avec de l’acide

nitrique;.il se précipite alors, à mesure que l’eau s’éva-

pore, un chlorure stannique dont les propriétés sont

changées. La même chose arrive aussi, quand on dis-

sout l’étain dans de l’eau régale contenant un grand
excès d’acide nitrique.

L’oxide stannique joue, envers les bases salifîables,

le rôle d’un acide faible
:
je ne connais pas de différence

entre les composés qui résultent de l’union des bases avec
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l’oxide stanniqae dans Fun ou dans l’autre de ces deux

états; mais il est facile de découvrir sous quelle modifi-

cation il se trouve dans ces sels
,

en y versant de

l’acide sulfurique, nitrique ou hydrochlorique, qui

dissout l’oxide stannique aussi bien que la base, si l’oxide

se trouve dans la modification produite par le chlorure,

tandis que, dans le cas opposé, il laisse l’oxide staii"

nique. Si
,

après avoir bien lavé l’oxide stannique

traité par l’acide nitrique, on le met digérer, pendant

quelque temps
,
avec de la lessive de potasse caustique

,

celle-ci dissout beaucoup d’oxide stannique, et si Fou

évapore la dissolution jusqu’à consistance de sirop, elle

dépose de petits cristaux grenus et blancs
,
dont la com-

position quantitative n’est pas encore connue. La disso-

lution de Foxide stannique dans la potasse caustique

donne, par l’alcool, un précipité blanc, qui est du sur-

stannate potassique.

Si l’on fait bouillir une dissolution étendue de potasse

avec de l’hydrate stannique, jusqu’à ce qu’elle n’en dis-

solve plus, on obtient un liquide ([ui, après s’être

éclairci, est d’un jaune foncé, vu par transparence, et

d’un blanc bleuâtre et opalin, par réflexion. Dans cette

dissolution, une partie de potasse peut contenir seize

parties d’oxide stannique
;
en l’évaporant

,
elle forme une

gelée, qui sèche lentement et produit une masse d’un

jaune foncé
,

et soluble dans Feau. En chauffant cette

masse jusqu’au rouge, Foxide stannique se sépare en

grande })artie de la potasse, devient jaune, insoluble; et

en versant de Feau sur le résidu, elle enlève la potasse

avec une petite quantité d’oxide. Il faut alors calciner

Foxide avec une plus grande quantité dépotasse, pour

lui rendre sa solubilité par la voie humide. Le carbonate

potassique dissout l’hydrate stannique, mais de telle

manière que, quand on le verse sur ce dernier, Foxide

se combine avec la potasse, sans que la combinaison

SC dissolve dans la liqueur alcaline. Si Fou décante

alors cette liqueur, qu’on lave le résidu avec un peu

d’eau piu’e, et qu’on verse dessus une plus grande

quantité d’eau, Foxide se dissout en une liqueur opa-
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line, dans laquelle le carbonate potassique reproduit un

précipité. Cette circonstance fait que l’oxide stannique
,

précipité de ses combinaisons par un carbonate alcalin,

et lavé avec de l’eau pure, passe sous forme laiteuse à

travers le filtre: nous avons vu que l’acide titanique est

dans le même cas. De là résulte une grande difficulté

dans les analyses chimiques En pareil cas, je précipite

l’oxide stannique par le succinate ammonique, ce qui le

rend (‘omplètement insoluble. L’effet des carbonates

alcalins repose sur ce que l’oxide stannique transforme

une petite quantité de ces sels en bicarbonates, et forme

avec l’alcali une combinaison qui se dissout dans l’eau

et donne avec elle une liqueur ayant l’apparence d’un

mélange d’eau et de lait.

La soude exerce sur Foxide stannique la même^action

que la potasse.

L’ammoniaque agit presque comme les alcalis fixes.

Quand on mêle une dissolution de stannate potassique

avec du sel ammoniac, il se forme un précipité de stan-

nate ammonique. Ce sel est soluble dans l’eau pure, et

se précipite de la dissolution
,
quand on y verse de l’am-

moniaque caustique. Si l’on abandonne une dissolution

de stannate ammonique à l’air libre, elle devient, au

bout de quelques jours
,

épaisse comme de l’eau de

gomme, mais conserve sa limpidité.

En général, toutes les dissolutions saturées d’oxide

stannique dans un alcali
,
deviennent gélatineuses et à

moitié solides, quand on les conserve pendant quelque

temps. Si l’on essaie alors de les filtrer, l’oxide stannique

traverse le papier sous forme laiteuse, et
,
après quelques

jours
,
la liqueur se prend de nouveau en gelée.

L’eau de baryte, de strontiane ou de chaux, forme,

dans la dissolution de stannate potassique, un précipité

blanc, qui est du stannate barytique, strontique ou cal-

cique; ces sels sont dissous ou décomposés, sans effer-

vescence
,
par les acides.

Le stannate potassique
,
mêlé avec la dissolution

d’une terre ou d’un oxide métallique, en précipite un
stannate insoluble

,
qui est au même degré de saturation



f66 SULFURES d’étain.

que le sel alcalin. Ces composés ont été peu examinés
jusqu’à présent; il s’en forme souvent dans l’analyse des

corps stannifères, dont ils rendent l’examen plus diffi-

cile. Tous les stannates présentent cette particularité,

' qu’en les calcinant au rouge, la plus grande partie de

l’oxide stannique passe à une sorte d’indifférence chimi-

que
,
et abandonne la base, qui n’en retient que fort peu.

Si la base se trouve dans des circonstances qui lui per-

mettent d’absorber de l’acide carbonique
,
elle abandonne

tout l’oxide.

L’oxide stannique est composé de 78,62 parties de

métal et 2 1,38 d’oxigène, ou de loo parties du premier

et de 27,2 du second. Sa capacité de saturation comme
acide, n’a pas encore été déterminée avec certitude. Dans
le précipité que l’eau de baryte fait naître, dans le stan-

nate potassique, l’oxide stannique contient huit fois plus

d’oxigène que la baryte, ce qui porterait sa capacité

de saturation à 2,672. Cependant il est probable que,

dans les combinaisons plus saturées, elle est du double,

c’est-à-dire de 5
,345 .

L’oxide stannique est employé dans les arts, soit pour
la préparation du verre blanc, connu sous le nom d’e-

mailj soit pour polir les objets fabriqués avec des corps

durs. A cet effet, on le prépare, en faisant fondre l’étain

à l’air libre, calcinant l’oxide ainsi obtenu, pendant
plusieurs heures, dans une moufle, jusqu’à ce qu’il soit

devenu presque blanc
,

le pulvérisant et le soumettant à

la lévigation ou lavage par suspension.

Sulfures d^étain. On connaît à J’étain trois degrés

de sulfuration.

J® Sulfure stanneux. On parvient aisément à pro-

duire ce sulfure, quoiqu’il faille pour cela une tempé-

rature à laquelle la plus grande partie du soufre se vola-

tilise; de sorte qu’il est impossible d’obtenir directement

une combinaison saturée. Au moment ou les deux corps

s’unissent, la masse devient rouge. Le sulfure stanneux

se dissout dans l’étain pur, et ,
à ce qu’il paraît, en

toutes proportions. Pour transformer entièrement le



St] I.FU Px F.S FT A IN. 1 6 '^7

îiu’tal eii sulfure staimeux, il faut pulveriser le sulfure

qui provient de la première fusion
,

le mêler avec un

poids de soufre égal au sien, et chauffer le mélange

dans un appareil dlstillatoire, jusqu’à ce qu’il soit en

fusion rouge. On obtient ainsi une masse qui, étant re-

froidie, a l’aspect métallique, gris bleuâtre, et une tex-

ture cristalline rayonmiée : c’est du sulfure stanneux. Il

se dissout, sans résidu, dans l’acide bydrocblorique con-

centi’é, et le gaz sulfide hydrique, qui se dégage par l’ac-

tion de lacide, est absorbé complètement par la potasse

caustique. On obtient ce sulfure
,
par la voie liumide

,

en précipitant des seFs stanneux par le gaz sulfide hy-

drique. Il constitue une sulfobase, et est formé de y 8,52

parties d’étain et 2i,Zi8 d^B soufre.

2° Sulfure sussianneux. On le prépare en mêlant

le sulfure précédent, bien pulvérisé, avec un tiers de

son poids de soufre en poudre, et chauffant le mélange,

jusqu’à ce qu’au rouge obscur, il ne distille plus de soufre.

Il reste, dans la cornue, une masse d’un jaune grisâtre

foncé, qui est douée de l’éclat métallique, et qui, rayée

avec un corps dur, donne une trace brillante. (3n ne peut

pas porter ce sulfure à un plus haut degré de sulfuration,

en le refondant avec plus de soufre. Dans cette^ opéra-

tion
,

le poids du sulfure stanijeux augmente de lo

et pour cent : l’étaln est donc combiné, dans le- sul-

fure susstanneux, avec moitié plus de soufre que dans

le sulfure stanneux, et le sulfure susstanneux est com-
posé de -yO parties de métal et 3o parties de soufre. Mis
en digestion avec de l’acide bydrocblorique, il donne
du gaz sulfide hydrique, et prend une couleur jaune

plus intense; un quart de l’étain se dissout, et les trois

autres quarts restent à l’état de sulfure stannique. Ex-

posé à un feu violent, il se réduit à l’état de sulfure

stanneux, et abandonne un tiers de son soufre.

3 *^ Sulfuiè stannique. Ce composé, qu’on appelle-

rait peut-être à plus juste titre sulfide stannique peut

être préparé par la voie humide et par la voie sèche.

Par la vole humide, on l’obtient, soit en traitant le suE
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fare susstanrieux par Facide hydrocblorique, comme if

vient d’être dit, soit en dissolvant Fhydrate stannique

dans du sulfhydrate potassique ou ammonique, et pré-

cipitant la liqueur par Facide hydrochlorique, soit en

décomposant le ehlorure stannique par le gaz sulfide

hydrique. Le précipité est d’un jaune sale, volumineux,

et difficile à laver quand la liqueur ne contient pas

beaucoup d’acide libre. Après la dessiccation
,

il forme

des morceaux durs, d’un jaune foncé, dont la cassure

est vitreuse, et qui retiennent beaucoup d’eau. Soumis

a la distillation, ces morceaux décrépitent, abandon-

nent à la fois leur excès de soufre et leur eau
,

et se

transforment en sulfure susstanneux quand la chaleur

n’est pas portée jusqu’au rouge cerise.

Le sulfure stannique, préparé par la voie sèche, a

reçu le nom ot' musif {^nvvxm musivum s. mosaicum).

L’or musif avait fixé l’attention des alchimistes, qui

s’en sont beaucoup occupés. Pour le préparer, on em-
ploie ordinairement le procédé suivant : on amalgame
J 2 parties d’étain pur avec 6 parties de mercure, et on

broie l’amalgame, dans un mortier de verre, avec 7 par-

ties de fleurs de soufre et 6 parties de sel ammoniac;
après quoi on introduit la masse dans un matras de

verre, que l’on chauffe doucement au bain de sable,

jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus de vapeurs blanches

exhalant l’odeur du gaz sulfide hydrique. On élève en-

suite la température jusqu’au rouge obscur : du cinabre

et du chloi'ure mercureux se subliment. L’or musif reste

au fond du matras, sous forme d’une masse écailleuse,

ayant l’éclat de For. Dans cette opération, le mercure
sert à rendre l’étain plus fusible, et à favoriser sa com-
binaison avec le soufre; par le sel ammoniac, on pré-

vient l’élévation de température qui résulterait de la

sulfuration
,
et par laquelle l’étain serait réduit de suite

à l’état de sulfure stanneux
,

effet auquel s’oppose la

présence de ce sel volatil entre les molécules du métal

et du soufre. D’après cela, le sel ammoniac paraît

être tout-à-fait indispensable au succès de l’opération.
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Aussi peut- on se procurer de l’or inusif, en mêlant du

sulfure stanneux avec du soufre et du sel ammoniac, et

chauffant le mélange. On l’obtient aussi en chauffant

l’oxide stannique avec du soufre et du sel ammoniac,
expérience pendant laquelle il se dégage du gaz acide

sulfureux. Sans sel ammoniac, on n’obtient que du
sulfure susstanneux.

Jj’or musif qui a été bien préparé, est d’un jaune

d’or : il se présente sous forme de paillettes brillantes,

translucides, qui sont douces au toucher, et faciles à

étaler sur la peau. Nul autre acide que l’eau régale ne

le dissout. C’est une sulfobase faible, mais il possède les

jrropriétés d’un sulfide puissant. Il se dissout dans l’by-

drate potassique, et la dissolution contient un mélange

de stannate et de sulfostannate potassiques. Quand on le

fait bouillir avec du carbonate potassique, il chasse l’a-

cide carbonique
,

et les deux mêmes sels se forment.

Les sulfobases fortes le dissolvent tranquillement; les

sulfbydrates, au contraire, en sont décomposés, et dé-

gagent du gaz sulfide hydrique. Les dissolutions sont

très-peu colorées et seulement un peu jaunâti’es. Si on

les met digérer avec uii excès de sulfure stannique, pré-

paré par la voie humide et réduit en poudre très -fine,

le potassium s’empare d’une partie du soufre, il se dé-

pose de l’étain, et il se forme du sulfure susstanneux;

en même temps la couleur passe au brun bépatbique.

Lorsqu’on verse de la^ potasse caustique sur cette com-
binaison, elle devient noire, il se dissout du sulfure stan-

nique, et il reste du sulfure stanneux. Le sulfure stan-

nique ne supporte pas la chaleur rouge, sans se décom-
poser. Si, en le chauffant, on élève la tempéiature avec

beaucoup de lenteur, et qu’on interrompe, l’opération

avant que tout le sulfure soit décomposé, on trouve

au fond du vase du sulfure stanneux, sous forme d’une

masse bulleuse, d’un gris de plomb foncé; au-dessus de

cette masse, se trouve une couche de sulfure susstan-

neux, layant depuis un quart de ligne jusqu’à une demi-

ligne d’épaisseur, et la partie supérieur^' est du sulfure
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sfannique non elécoinposé. Le peu d’épaisseur de la

couche du Tnlüeu annonce que la température à laquelle

le sulfure susstanneux se décompose, est peu supérieure

à celle que le sulfure stannique exige pour sa décom-

position. Pendant l’expérience, il se sublime du soufre,

et quand le sulfure stannique qu’on a employé n’était

pas parfaitement pur, ce qui arrive quelquefois, on ob-

tient en même temps un peu de cinabre.

Jj’étain est combiné, dans le sulfure stanniejue, avec

deux fois autant de soufre que dans le sulfure stan-

neux
;

il renferme, par conséquent, parties d’étain

et 35,37 de soufre.

On se sert de l’or musif, soit pour bronzer et pour

dorer sur bois, soit pour frotter les coussins des ma-

chines électriques, afin d’accroître l’électricité.

Phosphure cVétain. L’étain se combine aisément

avec le phosphore, à l’aide du procédé que j’ai indiqué,

en paidant de la préparation de plusieurs autres pbos-

pburcs métalliques. Le phosphure d’étain est d’un blanc

argcîîtin, et înoo. On peut l’apdatir sous le marteau, et

le couper au couteau. Après avoir été fondu, il cristal-

lise par le refroidissement; sa texture est lamelleuse.

|jOrs(|u’on projette de la limaille de ce phosphure sur

des cliarbons ardens, elle prend feu, et le phosphore

brûle avec flamme. îl contient, d’après Pelletier, i 5 pour

cent de phosphore.

On ignore encore si l’étain se combine avec le car-

bone ou Xhydrogène

.

Le métal qu’on a trouvé dans le

gaz hydrogène qui se dégage pendant la dissolution de

l’étain dans l’acide hydrochlorique
,
a été reconnu être

de l’arsenic.

Alliages d'étain. La plupart des métaux malléables

deviennent cassans et perdent de leur ductilité quand

on les unit à l’étain : c’est la raison pour laquelle on

donnait autrefois à l’étain le nom de diaholus métal-

lonan.
L’étain se combiiîe aisément avec le potassium (‘t le

sodium; les combinaisons sont moins fusibles que l’e-
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lain. L’alliage d’étain et de potassium s’enflamme faci-

lement à l’air quand il contient plus d’un cinquième

de potassium. Si l’on calcine de l’étain en grenaille

avec (lu surtartrate potassique ou sodique, ce métal se

combine avec une petite quantité de sodium ou de po-

tassium.

Quand on fait fondre de l’étain avec du sélénium
,

les deux corps se combinent facilement et avec déga-

gement de lumière. L’alliage se orésente sous forme

d’une masse boursoufflée
,
de couleur grise, et ayant

beaucoup d’éclat métallique, principalement sur les

points qui ont touché au vase de verre, ou qui ont été

frottés avec le brunissoir. Le séléniure d’étain est faci-

lement décomposé par le grillage : il se volatilise du sé-

lénium, et il reste de l’oxide stannique. On obtient du

séléniure stannique, en précipitant le chlorure stan-

nique par le sélénide hydrique.

arsenic et l’étain forment, en se combinant, une

masse métallique, qui est plus blanche, plus dure et plus

sonore que l’étain pur. Un alliage de quinze parties

d’étain et d’une partie d’arsenic cristallise en lames très-

larges, comme le bismuth. I! est moins fusible ([ue l’é-

tain, et quand on le fait fondre à l’air libre, l’arsenic

se volatilise. Cet alliage se dissout dans Facade bydro-

chlorique, avec dégagement de gaz arséniure triby-

driaue.
i

La combinaison de l’étain avec le molybdène se pré-

sente sous forme d’une poudre infusible.

L’étain forme, avec le tungstène

^

un composé poreux,

d’un brun clair, et un peu ductile.

L’alliage d’étain et antimoine est blanc, (km et so-

nore. On prétend qu’il est employé pour la confection des

planches sur lesquelles se grave la musique. pe.ivter

des Anglais
(
l’étain avec lequel on fabrique les vases

pour boire) contient un douzième de son poids d’an-

timoine. Le plus beau pewter est composé, à ce qu’on

assure, de cent parties d’étain, huit d’antimoine, une de

bismuth et quatre de cuivre. S’il ne contient point de
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plomb, il conserve très-bien son éclat. Le plomb dimi-

nue beaucoup la ductilité du pewter. Un alliage d’une

partie d’antimoine et de trois parties d’étain peut être

forgé, mais il se gerce sur les bords. Quand on traite

par l’acide nitrique de l’étain qui contient de l’anti-

moine, les deux métaux .s’oxident sans se dissou-

dre
;
on détermine alors la piésence et la quantité de

l’antimoine, d’après la méthode de Cbaudet, en faisant

digérer l’étain avec de l’acide hydrocblorique concen-

tré. Mais, comme une partie d’antimoine préserve trois

parties d’étain contre l’action de l’acide, il faut que l’al-

liage contienne tout au plus un vingtième d’antimoine :

on commence donc par fondre l’alliage avec assez d'é-

tain pur pour qu’il ne contienne qu’un vingtième d’an-

timoine au plus. On traite ensuite l’alliage par l’acide

hvdrochlorique
,
qui dissout l’étain et laisse l’antimoine

sous forme d’une poudre noire métallique.

L’étain s’unit aisément au par la fusion
;

la

combinaison n’a pas été examinée.

Les combinaisons de l’étain avec les métaux nobles

ont déjà été décrites.

On ne parvient à combiner une partie d’iridium avec

(juatre parties d’étain qu’à l’aide de la plus violente cha-

leur rouge blanc. La combinaison est ductile, mais beau-

coup plus dure que l’étain.

L’étain s’amalgame avec le mercure. Un amalgame
composé d’une pai'tie (en volume) d’étain et de deux

parties de mercure
,

a la densité moyenne des deux

métaux
;
mais si le rapport des deux métaux s’écarte

de cette proportion
,

la combinaison possède
,
d’après

Kiq:)ffer, une pesanteur spécifique plus grande. Trois

parties de mercure et une partie d’étain donnent des

cristaux cubiques. On se sert de l’amalgame d’étain

pour étamerdes glaces. A cet effet, on procède comme
il suit : on nettoie la surface du verre avec beaucoup

de soin, puis on la frotte avec un peu d’amalgame et

un morceau de cuir, afin d’enlever toute la poussière.

On étend alors l’étain en feuilles sur une dalle, et
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üii ramalgame; puis on glisse légèrement la glace

dessus, de manière à repousser la surface terne der ra-

malgame
, et en évitant avec soin qu’il se forme des

bulles. Cela fait, on charge la glace de poids, et quand
la plus grande partie de mercure est exprimée, on
donne à la glace une position oblique, pour que le mer-

cure excédant s’écoule. Il se passe plusieurs semaines

avant que l’amalgame ait acquis une dureté parfaite.

On étame l’intérieur des globes de verre avec un amal-

game qui renferme plusieurs métaux, et que l’on pré-

pare en amalgamant une partie d’étain
,
une partie de

plomb et deux parties de bismuth avec dix parties de

mercure. Cet amalgame a la propriété
,
quand on le

promène dans un vase de verre, de faire une queue, qui

s’a*ttacheau verre, et qui, en quelque sorte, l’argente. Si,

après l’avoir versé dans le vase, bien nettoyé et bien

sec, on le promène sur tous les points de sa surface in-

térieure, il y adhère, et la rend miroitante; au bout de

quelque temps, il devient dur.

L’alliage d’étain et de bismuth est plus fusible que

chacun des deux métaux pris isolément; un mélange

de parties égales d’étain et de bismuth fond à la chaleur

de l’eau bouillante. La combinaison est dure et cassante;

quand on la traite par l’acide hydrochlorique, l’étain est

dissous, tandis que le bismuth reste sous forme d’une

poudre blanche; mais, d’après Chaudet
,

il se dissout

aussi un peu de bismuth, quand la proportion de ce

métal dépasse un quarantième du poids de l’alliage.

Une petite quantité de bismuth augmente l’éclat
,

la

dureté et le sonore de l’étain.

Le cuivre et l’étain forment les alliages que l’on ap-

pelle bronze et métal de cloche. Une petite quantité

d’étain rend le cuivre jaunâtre et augmente sa dureté,

sans rien lui faire perdre de sa ténacité. I.es Anciens se

servaient de cet alliage pour la fabrication des épées et

des armes, avant que l’acier fut connu. Aujourd’hui on

se sert d’un mélange semblable, de dix parties de cuivre

et d’une partie d’étain, pour faire le métal des canons.
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Si Ton abàiîdonne cet aüia^e à un refroidissement lent,

i’étain se sépare du cuivre. Aussi lorsqu’on brise le

bouton après la fonte des canons, ou remarque que la

surface de la cassure présente un mélange purement
mécanique d’étain et de cuivre, et quand on chauffe la

masse jusqu’au point de fusion de‘ Tétain, celui-ci s’é-

coule, et il reste une masse poreuse, qui est du cuivre

contenant moins d’étain. Par une plus grande quantité

d’étain, par exemple 20 à ^5 pour cent, la masse de-

vient élastique, sonore et cassante : on l’emploie alors

pour faire les cloches. Refroidi lentement, cet alliage

durcit. Si on le plonge incandescent dans l’eau, il devient

mou, susceptible d’être tourné, et se laisse forger à une

température voisine de la chaleur rouge. Une propor-

tion d’étain plus forte encore donne un métal blanc,

argentin, qui prend le poli, et dont on se sert pour la

confection des miroirs métalliques. L’addition d’un

peu d’arsenic améliore le métal des miroirs, qui est or-

dinairement formé de trois parties de cuivre, d’une

d’étain et d’un peu d’arsenic; ou bien de deux parties

de cuivre, d’une d’étain et d’un seizième d’arsenic. Little

prescrit Sa parties de cuivre, 4 tl^ laiton (fil à faire les

épingles), 16 4 d’étain et ï
* d’arsenic. Le mélange

fondu est granulé, puis fondu une seconde fois. Quoi-

que l’étain précipite le cuivre de ses dissolutions dans

les acides, cependant ou peut précipiter i’étain sur du
cuivre, et recouvrir ce dernier d’étain, ainsi que le

prouve l’étamage des épingles. On dissout de l’étain

tlans un mélange d’une partie de surtartrate potassique,

de deux d’alun, de deux de sel marin et d’une certaine

quantité d’eau, et on y introduit les épingles. Quelque

temps qu’on laisse les épingles dans cette liqueur, elles

ne s’étament pas; mais, si l’on y met un petit morceau

d’étain, toutes les épingles, qui sont en contact les unes

avec les autres, s’éîament. Si aucune épingle n’est tou-

chée par l’étain, l’étamage ne s’opère pas. On s’aperçoit

aisément que c’est là un phénomène électrochimique,

dû au contact de l’étain avec le cuivre. L’étamage réus-
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slt aussi avec de raluo sans tartre; mais la couleur des

épingles devient d’un blanc mat, semblable à celui de

l’argent, dont la surface a été affinée par l’ébullition avec

le tartre. On peut, à l’aide du procédé suivant, étamer

de petits objets en fer, en cuivre ou en laiton : on mêle de

l’alun, du tartre et du sel marin dans la proportion qui

vient d’être indiquée; on ajoute au mélange un peu de

sulfate ou de chlorure stanneux; puis on met une pe-

tite bande de zinc en contact avec l’objet qu’on veut

étamer, et on les introduit tous deux dans la liqueur.

Après quelques momens, l’étamage est achevé, sur-

tout quand la liqueur a été employée à chaud. Si la

surface est mate, et qu’on veuille la rendre brillante,

il suffit de la frotter avec un linge, après l’avoir lavée

avec de l’eau. Cet étamage empêche les métaux de

s’oxider à l’air.

L’utilité de l’étain pour la fabrication de différons

ustensiles de ménage est généralement connue (^voyez

h cet égard les alliages du plomb avec l’étain). Son peu
de solubilité dans les acides faibles, le rend très-propre

à en hiire des plats et des assiettes, et on s’en sert dans

les pharmacies pour les vaisseaux destinés à opérer

les cuissons. A l’état métallique, les médecins l’admi-

nistrent, sous forme pulvérulente, comme vermifuge;

ses combinaisons avec le chlore sont très-importantes en

teinture.

i3. Du Aplomb.

Le plomb est, comme l’étain et le cuivre, un des mé-
taux les plus anciennement connus; il en est déjà fait

mention dans les livres de Moïse. Dans la nature, on le

rencontre ordinairement en combinaison avec le soufre,

constituant \à galerie ; quelquefois on le trouve aussi à

l’état d’oxide, et assez souvent combiné avec les acides,

comme base de sels.

En grand, on obtient le plomb principalement dans

l’extraction de l’argent de la galène argentifère. Dans
quelques endroits de l’Angleterre, on exploite une ga-
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lène qui ne contient point d’argent, et c’est celle-ià qui

donne orcünaireinent le plomb le plus pur. Le procédé

d’extraction est fort simple. Après avoir purifié la ga-

lène par des lavages, on l’introduit dans un fourneau à

réverbère, dont la voûte est basse, et on la chauffe jus-

qu’au rouge. Le soufre brûle, ainsi qu’une partie du
plomb; mais l’oxigène ne suffisant pas pour oxider la

totalité du métal, la portion non oxidée se dépose au

fond de la masse à demi -fondue : on chauffe douce-

ment, jusqu’à ce que la majeure partie du soufre soit

brûlée; puis on augmente la chaleur, afin que la masse

entre en fusion
,
et que le plomb réduit puisse gagner le

fond. On jette alors quelques pellées de chaux caustique

sur la surface des scories fondues, ce qui les solidifie et

permet de les enlever; après quoi on fait écouler le plomb
mis à nu. Les scories contenant beaucoup de sulfate

plombique, sont étalées dans le fourneau, et fondues une

deuxième fois; la chaux se combine avec l’acide sulfu-

rique, et l’oxide plombique est réduit par les sulfures

métalliques qui se trouvent dans les scories, de sorte

qu’on peut obtenir encore une certaine quantité de

plomb. Ce nouveau produit est moins pur, il renferme

du fer et jouit d’une plus grande dureté.

IjC plomb qu’on rencontre dans le commerce, con-

tient ordinairement du cuivre et du fer, et quelquefois

des traces d’argent. Pour l’avoir à l’état de pureté par-

faite, il faut le dissoudre dans l’acide nitrique, évapo-

rei’ la dissolution jusqu’au point ou elle cristallise, et la

débarrasser des métaux étrangers par des cristallisa-

tions réitérées. Le nitrate est réduit en poudre, chauffé

dans un creuset, pour chasser l’acide nitrique, et fondu

avec un peu de flux noir, qui réduit le plomb.

Le plomb pur a une couleur grisâtre, beaucoup d’é-

clat, et quand il n’a pas été refroidi trop rapidement, il

est si mou que
,
même en disques épais, on peut le ployer

facilement, presque comme du cuir mouillé. Il déteint

un peu, et laisse sur le papier et la toile une trace sem-

blable à celle que produit la plombagine. Sa pesanteur
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spécifique est de ii,445; celle du plomb impur ne s’é-

lève qu’à 11,352. Elle n’augmente pas par le marte-

lage. Le plomb peut être réduit en lames minces, mais

il a peu de ténacité. Un fil de — de pouce d’épaisseur

se rompt déjà quand on y suspend un poids de vingt-

neuf livres et demie. Le plomb fondu se fige, d’après

Creighton
, à + 3^2 degrés, et sa température ne s’é-

lève pas, comme celle de l’étain et du bismuth, au mo-
ment de la solidification. Chauffé au rouge blanc, il

entre en ébullition, et commence à se volatiliser; si on

le laisse refroidir lentement, il cristallise en pyramides

. à quatre faces ou en octaèdres. Le meilleur dissolvant

du plomb est l’acide nitrique; mais quand on ajoute à

ce dernier de l’acide sulfurique, il ne dissout, pour ainsi

dire, point de plomb : l’acide hydrocbloriquc diminue

aussi le pouvoir dissolvant de l’acide nitrique
;

cela

tient à ce qu’il se forme dans les deux cas des combi-

naisons très-peu solubles.

Oxides de plomb. Le plomb a quatre degrés d’oxi-

dation : un sousoxide, un oxide et deux suroxides. Son
affinité pour l’oxigène n’est pas assez forte pour qu’il

puisse décomposer l’eau
,
en se dissolvant dans les

acides.

I
° Sousoxide de plomb. Il se forme quand le plomb

reste exposé à l’air. L’éclat du métal disparaît peu à

peu
,
et il se couvre d’une pellicule de couleur bleiie

grisâtre qui devient de plus en plus foncée. Si l’on tient

le plomb à une température élevée, qui cependant ne

suffit pas pour le faire entrer en fusion, cette pellicule

augmente d’épaisseur, et finit par devenir d’un noir gri-

sâtre. Si l’on chauffe le métal, jusqu’à ce qu’il soit fondu,

la pellicule s’oxide à l’instant même, et prend une cou-

leur jaune brunâtre. On obtient ce sousoxide en plus

grande quantité, lorsqu’on soumet l’oxalate plombique

à la distillation sèche : il se dégage un mélange de gaz

oxide et acide carboniques, et il reste dans la cornue

une poudre d’un gris foncé. Ce mode de préparation a

été découvert par Dulong. Les propriétés chimiques e£

ni. 12
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la composition de ce sousoxide n’ont point été exa-

minées.

Oxide plombique. On l’obtient quand du plomb
fondu s’oxide à l’air, ou quand on dissout du plomb
dans l’acide nitrique, qu’on évapore la dissolution jus-

qu’à siccité, et qu’on calcine le résidu dans un creuset

de platine. Sa couleur est jaune; mais il donne une trace

jaune rougeâtre ou presque rouge quand on le raie, et

se réduit, par la trituration, en une poudre jaune rou-

geâtre. Les sels plombiques
,
qui sont décomposés par

l’action du feu, saris être fondus, par exemple le sous^

nitrate et l’oxalate, donnent un oxide pulvérulent d’une

couleur jaune de soufre très -belle, qui passe au rouge

par la trituration. On l’appelait autrefois massicot,

Houtou-Labillardière a trouvé qu’en dissolvant de l’oxide

plombique dans la soude caustique, et abandonnant la

dissolution, pendant quelques mois, à l’action de l’air,

l’oxide cristallisait sous forme de dodécaèdres réguliers,

blancs et demi - transparens
,
qui n’étaient pas altéi'és

par l’action de la chaleur rouge, et qui, par conséquent,

ne contenaient point d’eau. En examinant ces cristaux,

il a trouvé qu’ils consistaient en oxide plombique pur.

Si l’on précipite le nitrate ou l’acétate plombique par

l’hydrate potassique, et qu’on fasse digérer le précipité

avec un léger excès d’hydrate, celui -ci enlève tout l’a-

cide au soussel qui s’est formé, et dissout une petite

portion d’oxide. Le résidu est de l’hydrate plombique;

cet hydrate est blanc, et contient 92,5 parties d’oxide

plombique et 7,5 d’eau, qui renferment l’un et l’autre

les mêmes quantités d’oxigène.

D’après les expériences de Guyton-Morveau
,
l’oxide

plombique est soluble dans l’eau pure, mais insoluble

dans une eau qui contient la moindre trace de sel. Si

l’on verse de l’eau distillée dans un vase de plomb, et

qu’on l’y laisse pendant quelque temps
,

le plomb est

attaqué
5

et l’eau acquiert la propriété d’exercer une

faible action alcaline sur le papier de tournesol rougi
;

elle brunit quand on y fait arriver du gaz sulfide by-
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drique, et elle est troublée par l’acide sulfurique. L’eau

de source, au contraire, qui contient des sels, ne

dissout point de plomb. LWlde plombique fond au
rouge vif, et donne une masse quelquefois transpa-

rente, d’un rouge brique foncé, qui se divise aisément

en écailles cristallines, un peu flexibles. A une tempéra-
ture plus élevée, une partie de l’oxide se réduit, et du
plomb métallique se rassemble au fond du vase : c’est ce

qui arrive surtout quand on fond l’oxide plombique, à

une très-haute température, dans des creusets d’argent ou
de platine. On rencontre dans le commerce, sous le nom
de litharge, un oxide plombique contenant du fer, du
cuivre, un peu d’argent et d’acide silicique. Cet oxide

provient de l’extraction de l’argent en grand : il est tan-

tôt jaune et cohérent, et alors il porte le nom de li-

tharge jaune
;
tantôt d’un jaune brunâtre et composé

d’une multitude de paillettes demi - transparentes
,

et,

dans ce cas, on l’appelle litharge rouge. Il attire lente-

ment l’acide carbonique de l’air, et c’est pour cela qu’il

se dissout dans les acides avec une effervescence d’autant

plus forte, que sa préparation date de plus loin.

L’oxide plombique se combine avec les alcalis et les

terres. Ses combinaisons avec la potasse et la soude

cristallisent. Onze parties de potasse et treize parties de

soude en dissolvent une d’oxide plombique. La dissolu-

tion est jaunâtre et donne, par l’évaporation, des pail-

lettes cristallines. Une dissolution de carbonate plom-

bique est incolore. Du lait de chaux
,
bouilli avec de

l’oxide plombique
,
en dissout une petite portion. On

s’est servi de cette dissolution pour teindre les cheveux

en noir. Si l’on évapore la liqueur dans un appareil dis-

tillatoire, le eomposé cristallise en petites aiguilles qui

contiennent d’oxide plombique. La combinaison de

la baryte avec cet oxide ne cristallise pas. Quand on

chauffe l’oxide plombique avec des terres ou des oxides

métalliques
,
on obtient des verres qui entrent en fu-

sion à une température bien plus basse que le cristal or-

dinaire. J’en parlerai plus au long à l’occasion du silicate

12.
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plombique. La facilité avec laquelle l’oxide plombique

entre en fusion et dissout les terres, fait qu’il perce les

creusets. Les anciens chimistes ont fait beaucoup de re-

cherches pour découvrir une matière propre à faire des

creusets qui ne fussent point attaqués par cet oxide : le

résultat de leurs travaux fut que rien ne lui résiste par-

faitement
,
mais que les creusets qui opposent le plus

de résistance à son action dissolvante, sont ceux que l’on

obtient en mêlant de l’argile, exempte de fer, avec de

cette même argile calcinée et réduite en poudre gros-

sière
;
on les faisait fortement rougir avant de s’en

servir.

L’oxide plombique est composé de 92,83 parties de

métal et de '7,17 d’oxigène; ou de 100 parties du premier

et de 7,725 du second.

3" Suroxide piombeux. On obtient cet oxide, qui

porte communément le nom de minium
,
en prenant de

l’oxide plombique réduit en poudre fine par la trituration

et la lévigation, le calcinant jusqu’au rouge naissant dans

des fourneaux particuliers, puis fermant tous les courans

d’air, et laissant refroidir l’oxide avec le fourneau, après

en avoir retiré le combustible. Plus le refroidissement est

lent, mieux l’opération marche. Refroidi jusqu’à un cer-

tain point
,
l’oxide plombique s’oxide aux dépens de l’air;

mais il faut que le refroidissement du fourneau s’o-

père avec assez de lenteur pour que cette température

se maintienne pendant le temps nécessaire à la conver-

sion totale de l’oxide plombique en minium. Celui-ci

a une belle couleur rouge, tirant un peu sur le jaune.

Chauffé jusqu’au rouge, il se décompose, dégage de

l’oxigène, et laisse de l’oxide plombique. Il ne se com-
bine pas avec d’autres corps oxidés

,
sans se convertir

en même temps en oxide plombique. Le minium qu’on

rencontre dans le commerce est fabriqué avec de la li-

tharge, et contient par conséquent tous les corps étran-

gers qui se trouvent dans celle-ci, plus de l’oxide

plombique : on peut le débarrasser de ce dernier, en le

faisant digérer à froid, avec du vinaigre faible. Le mi-
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nîuni se rencontre quelquefois dans le règne minéral,

quoique très-rarement.

Le suroxide plombeux est formé de 89,62 parties de

plomb et 10,38 d’oxigène, ou de 100 parties du pre-

mier et de 11,59 du second; d’oii il résulte qu’il con-

tient une fois et demie autant d’oxigène que l’oxide

plombique. D’après Longcbainp
,

il ne constituerait

point un degré particulier d’oxidation
,

et serait seu-

lement une combinaison d’oxide plombique et de sur-

oxide plombique
,
pouvant avoir lieu en proportions

différentes. Houtou-Labillardière a trouvé, dans les dé-

molitions d’un four à minium, des cristaux d’un rouge

orangé, qui renfermaient, d’après son analyse, trois par-

ties d’oxide plombique et une de suroxide. Mais le fait

suivant paraît s’opposer à ce qu’on admette que le mi-

nium ait une pareille composition. Quand on traite le

minium par l’acide acétique concentré, il devient d’abord

blanc, puis se dissout totalement dans une nouvelle quan-

tité d’acide, qui n’en est point coloré. Mais peu à peu la

dissolution se décompose, et il s’en sépare du suroxide

plombique, de couleur brune noirâtre.

4^ Suroxide plombique. On l’obtient en introdui-

sant le minium dans une dissolution de chlore, ou en

versant un acide quelconque, excepté l’acide bydrocblo-

rique, sur du minium : ordinairement on se sert pour cela

d’acide nitrique pur et exempt de chlore. L’acide dé-

compose le minium, dont il réduit une portion à l’état

d’oxide plombique, qui se dissout; tandis que l’oxigène,

qui devrait se dégager, se combine avec l’autre portion

,

et la convertit en suroxide plombique. Si l’on s’est servi

d’une quantité suffisante d’acide, le minium se trans-

forme totalement en oxide et en suroxide plombiqucs.

On décante le nitrate plombique, on lave avec de l’eau

bouillante la poudre qui reste
,

et qui est d’un brun

foncé, puis, on la sèche. Le suroxide plombique est

d’une couleur brune foncée, pi^esque noire, qui s’éclair-

cit au bout d’un long espace de temps. Par la calcina-

tion, il se convertit en oxide plombique et dégage de
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Foxigène. Quand on verse de Fammoniaque sur cet

oxide, ii est réduit, avec formation d’eau et de nitrate

plombique. En le broyant avec y ou de soufre, il

s’enflamme. L’acide hydrocîilorique forme avec lui du
gaz chlore et du chlorure plombique. Lorsqu’on le saisit

avec les mains nues, surtout un peu humides, il répand

une odeur très - désagréablede chlore ou de suroxide hy-

drique, qui se conserve long-temps, et provient de ce que

l’acide libre et le sel marin
,
qui font partie de la ma-

tière de la transpiration, réagissent simultanément sur

lui et le décomposent. Chevreul a trouvé qu’en chauf-

fant, dans un creuset de platine, de la potasse et du

verre contenant de l’oxide plombique
,

ce dernier se

convertissait en plomb métallique qui s’alliait au pla-

tine, et en suroxide plombique qui restait sous forme de

grains cristallins quand on dissolvait la masse dans Feau.

Le suroxide plombique est employé dans les analyses

chimiques pour séparer le gaz acide sulfureux d’un mé-
lange de gaz. Il absorbe ce gaz avec beaucoup de faci-

lité, en donnant naissance à du sulfate plombique.

Quand on l’introduit dans l’acide sulfureux pur, il s’é-

chauffe, d’après Vogel, au point de devenir rouge.

Il est composé de 86,62 parties de plomb et i3,38

d’oxigène; ou 100 parties du premier se combinent

avec î 5,45 d’oxigène pour le produire : il renferme,

d’après cela, deux fois plus d’oxigène que l’oxide plom- ,

bique.

Sulfures de plomba Le plomb se combine eu plu-

sieurs proportions avec le soufre : la combinaison la

mieux connue est celle qui constitue le sulfure plom-
bique. On la rencontre dans la nature, où elle se pré-

sente assez généralement sous forme de cristaux cu-

biques. Les minéralogistes lui ont donné le nom de

galène. Sa pesanteur spécifique est de 7,585.

Quand on fait fondre du plomb divisé avec du soufre,

le mélange s’échauffe jusqu’au rouge naissant, et on ob-

tient une masse poreuse, grise, qui contient des traces

d’hydrogène, et qui prend une texture cristalline et un
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bel éclat métallique lorsqu’on la chauffe en vases clos,

jusqu’au rouge blanc. Elle ne fond qu’à une tempéra-

ture très-élevée, et commence en même temps à se su-

blimer.

En faisant fondre de l’oxide plombique avec du

soufre, on obtient un mélange de sulfate et de sulfure

plombiques.

Par la voie humide on se procure du sulfure plom-
bique

,
en mettant le sulfîde hydrique en contact avec

un sel plombique quelconque. Le précipité qui se forme

au premier instant, et qui se trouve délayé dans la li-

queur, est brunâtre
;
mais, en se rassemblant, il devient

parfaitement noir (i).

Le sulfure plombique est une sulfobase très - éner-

gique. Il est totalement insoluble dans les alcalis; l’a-

cide nitrique le décompose facilement, et le transforme

en nitrate et en sulfate plombiques
,
en mettant une

certaine quantité de soufre à nu. Si on le fait fondre

avec du carbonate potassique, on obtient, d’après Ber-

thier, la moitié du plomb; mais si l’on ajoute en même
temps, dix à quinze pour cent de fer, tout le plomb est

mis en liberté.

Le sulfure plombique est formé de 86,55 parties de

plomb et de i3,45 de soufre; ou de loo du premier et

de J 5,54 du second.

Le plomb possède, d’après les expériences de Bred-

berg, deux degrés moins élevés de sulfuration, qu’on

peut appeler soussulfures plombeux et plombique.

(i) Autrefois on adoucissait souvent les vins aigres, en y ajou-

tant du plomb; pour découvrir la présence de ce dernier, on
employait un réactif, portant le nom de liqueur prohataire. C’é-

tait une dissolution de sulfure de calcium
,
précipitée par un

excès d’acide, filtrée et conservée dans un flacon bien bouché.
Dans cet état, on pouvait la considérer comme une eau acide,

chargée de gaz sulfide hydrique. Mêlée avec le vin
,
elle lui fai-

sait prendre une couleur noire, quand il contenait du plomb;
l’acide libre empêchait la réaction du sulfide hydrique sur

le fer.
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On prépare le soussulfure plomheux en mêlant

exactement 26 parties de galène en poudre fine, avec

'2 1,6 parties de plomb en grenaille, et faisant foudre le

mélange dans un creuset de charbon, sans y rien ajou-

ter. On obtient un culot de couleur plombée un peu
foncée, que l’on peut couper au couteau, et dont la

cassure est grenue. Il contient
,

d’après l’analyse "de

Eredberg, 3
,
8 i 8 pour cent de soufre, c’est-à-dire que

loo parties de métal y sont combinées avec 8,96 par-

ties de soufre
;
ce qui est le quart de la quantité de

soufre que renferme le précédent.

On obtient le soussulfure plomhique en mêlant les

mêmes substances et dans les mêmes proportions
,

et

faisant fondre le mélange avec du borax dans un creu-

set de Hesse. 11 se présente sous forme d’une masse fon-

due, qui s’aplatit un peu sous le marteau. Sa cassure

est cristalline et lainelleuse. Il contient 7,207 pour cent

de soufre; 100 parties de plomb y sont combinées
avec moitié moins de soufre que Jans le sulfure ploin-

bique.

Eredberg explique la formation de ces degrés de sul-

fu ration en admettant que, dans le premier cas, il se

volatilise du plomb, jusqu’à ce qu’il reste une combi-

naison qui n’en abandonne plus
;

tandis que
,
dans

le second, le métal s’oxide et se dissout dans le borax,

jusqu’à ce qu’il reste une combinaison qui résiste

à l’action dissolvante du borax. Ces degrés de sulfura-

tion du plomb et les soussulfures correspondans de quel-

ques autres métaux, par exemple, du fer et du cuivre,

se rencontrent, d’après Eredberg, dans les sulfures mé-
talliques qui se produisent pendant l’extraction du cuivre,

du plomb et de l’argent dans les usines.

Les degrés plus élevés de sulfuration du plomb, que

nous pouvons appeler sursulfures, sont peu connus. Si

l’on expose du suroxide plombeux et du suroxide plom-

bique liuinides à l’action du gaz sulfide hydrique, on

obtient des combinaisons de plomb avec plus de soufre,

mais qui n’ont point encore été examinées. Quand on
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mêle un sel plombique avec la dissolution d’un sur-

sulfure de potassium
,

il se forme au premier instant un
précipité d’un beau rouge de sang, qui ne tarde pas à

se décomposer, dans la liqueur, et à devenir noir. Ce
précipité rouge est une combinaison de plomb avec une
plus grande quantité de soufre, dont l’excès se sépare

peu de temps après la précipitation, de sorte qu’il reste

du sulfure plombique de couleur noire, mêlé avec du soufre.

Phosphure de plomb. Il est difficile de combiner,

par la fusion, le plomb avec le phosphore, et ce der-

nier se volatilise en grande partie à la chaleur rouge.

Si rbn mêle une dissolution de phosphore dans l’alcool

ou l’éther avec une dissolution de plomb, il se précipite

du phosphure de plomb. On obtient le même pbospbure,

quand on fait passer du gaz pbospbure d’hydrogène

à travers la dissolution d’un sel plombique; mais l’affinité

en vertu de laquelle la combinaison s’est opérée, est si

faible, que la majeure partie du phosphore distille avant

que la masse entre en fusion. Le phosphure fondu con-

tient fort peu de phosphore; il est un peu plus blanc

que le plomb : on peut le couper au couteau, mais il

se brise par le choc du marteau.

Carbure de plomb. I.e carbone se combine aisément

avec le plomb au moment ou ce dernier se réduit. Si

l’on mêle de l’oxide plombique trituré avec de la poudre

de charbon
,

et qu’on calcine le mélange dans un
creuset couvert

,
on obtient une poudre noire

,
qui

est du carbure de plomb. Chauffé dans un creuset

non couvert, ce carbure prend feu
,

et brûle sans

flamme; le charbon est oxidé.^ et le plomb se sépare à

l’état de petits globules métalliques. Quand on chauffe

du cyanure plombique en vases clos, on obtient aussi

du carbure de plomb, et il se dégage du gaz nitrogène.

Les résidus qui proviennent de la distillation sèche des

sels plombiques à acides végétaux, consistent aussi en

carbure de plomb
,
parfois pyrophorique.

On ne connaît pas de combinaison du plomb avec

^’hydrogène.
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Alliages de plomb. Le plomb se combine facilement

avec la plupart des métaux.

Fondu avec un quart de son volume àe potassium

,

il donne une masse solide, cassante, dont la cassure

est à grain fin
,
et que l’air et l’eau décomposent faci-

lement.

En le faisant fondre avec un quart de son volume de

sodium., il s’y combine avec dégagement de lumière, en

donnant naissance à un globule métallique, bleuâtre et

malléable, que l’eau et l’air décomposent avec lenteur.

Avec un tiers de son volume de sodium
,

le plomb forme

une masse non malléable, qui se décompose avec fa-

iicité.

Ces alliages peuvent aussi être produits par la fusion

du plomb avec les surtartrates alcalins; mais, dans ce

cas, ils contiennent peu de métal abialin.

Le plomb et le sélénium se combinent avec dégage-

ment de lumière, et produisent, par leur union, une

masse poreuse, d’un gris clair, qui n’entre pas en fu-

sion à la chaleur rouge. Elle est molle et prend
,
avec

le poli
,
une couleur blanche argentine. Quand on la

chauffe à feu nu, il se dégage d’abord un peu de sélé-

nium; puis, à une température plus élevée, il se vola-

tilise du séléniure de plomb
,
sous forme d’une fumée

épaisse, et le résidu entre en fusion à l’aide d’une forte

chaleur. En grillant du séléniure de plomb
,
au cha-

lumeau, sur du charbon, il se transforme peu à peu en

soussélénite plombique, qui finit par pénétrer tout d’un

coup dans le charbon, en laissant une pellicule douée

d’un éclat argentin et qui consiste en séléniure plombique

réduit. Le plomb pur se combine, à une température

élevée, avec une petite quantité de séléniure plombique,

qui le rend plus blanc, et diminue sa fusibilité et sa duc-

tilité. On rencontre le séléniure plombique dans le

Hartz et,.en petite quantité, dans la galène cubique, con-

choïde, des mines de cuivre, à Atwidaberg et a Fahlun.

Le plomb et \arsenic produisent
,
quand on les fond

ensemble, une niasse métallique cassante, de texture
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lamelleuse, qui contient environ un sixième crarsenic.

Pour préparer la grenaille de plomb, on ajoute un peu
d’arsenic au plomb

,
qui alors s’arrondit mieux. C’est à

Soutbwark, en Angleterre, qu’on a commencé à pré-

parer la dragée de plomb, en faisant tomber le métal,

sous forme de gouttes, du haut d’une tour. Avant cette

époque, on le coulait dans l’eau à travers un tamis. La
dragée la plus belle et la plus ronde se fabrique dans

un puits de la mine de Fahlun
,
dans lequel on fait

tomber le métal fondu. Pour avoir l’arséniure de plomb
nécessaire à cette opération

,
il suffît de faire fondre le

plomb avec de l’acide arsénieux; il se forme ainsi de

l’arséniate et de l’arséniure plombiques.

Le tungstène s’allie au plomb. Quatre parties de

plomb et une partie de tungstène forment un alliage d’un

brun saie et foncé
,

ayant peu d’éclat. Il est poreux

et un peu malléable; mais il ne tarde pas à se réduire

en paillettes.

Très-peu de moljbdene rend le plomb plus blanc,

tandis qu’une plus grande quantité de ce métal le rend

noir et cassant.

Avec parties égales ^antimoine

^

le plomb donne une
masse poreuse et cassante; avec un tiers d’antimoine,

il produit un alliage malléable, mais poreux et dur;

avec un quart jusqu’à un seizième d’antimoine, il forme

la combinaison dont on se sert ordinairement pour fon-

dre les caractères typographiques. Quelquefois on ajoute

un peu de zinc ou de bismuth à cet alliage.

Le plomb s’unit aisément au tellure. Cette combi-

naison existe dans les mines d’or de la Transylvanie
;
elle

s’y trouve unie au telluride aurique, constituant la base

d’un tellurisel.

J’ai parlé des combinaisons du plomb avec les mé-
taux nobles, en décrivant ces derniers.

Lorsqu’on fait fondre une partie diiT'idium avec huit

parties de plomb, on obtient un. alliage malléable, qui

est plus dur que le plomb; quand on le soumet à la
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coupellation, l’iridium reste sous forme d^une poudre

grossière, de couleur foncée.

Le mercure se combine très-aisément avec le plomb.

L’amalgame qui en résulte a une pesanteur spécifique

supérieure à celle des deux métaux pris isolément. D’a-

près Rupffer
,

la contraction la moins forte a lieu

quand on combine trois parties de mercure en volume
avec une partie de plomb. A parties égales, on obtient

un amalgame susceptible de donner des cristaux. Un
amalgame de trois parties de mercure, d’une de plomb et

d’une de bismuth, est si liquide, qu’on peut le passer

a travers une peau chamoisée, comme le mercure pur.

Le plomb ne se combine que difficilement avec le

cuivre, et seulement au rouge blanc; pour que l’alliage

se conserve, il faut se bâter de le couler et de le faire

refroidir. Quand on le chauffe ensuite jusqu’à la tempé-

rature où le plomb entre en fusion
,
ce dernier s’écoule

,

et le cuivre reste presque pur, sous forme d’une masse

poreuse. Si le mélange contient de l’argent, celui-ci est

entraîné par le plomb. Une petite quantité de plomb fait

perdre au cuivre sa malléabilité et le rend par consé-

quent impropre à être allié à l’or. Le cuivre préparé à

Falilun et à xitwidaberg contient souvent un peu de

plomb
,
provenant de la galène disséminée dans la mine

de cuivre.

En alliant le plomb au bismuth
,
on obtient un culot

métallique, gris foncé, qui est malléable, tant que la

quantité du bismuth n’excède pas celle du plomb. La
ténacité du plomb est augmentée par le bismuth

,
et

Alusclienbroek a trouvé qu’un alliage de trois parties

de plomb et de deux de bismuth était dix fois plus te-

nace que le plomb pur.

Le plomb et Xétain s’allient en toutes proportions.

En faisant fondre ensemble deux parties d’étain et une
de plomb, en volumes, on obtient, d’après Rupffer,

un alliage dont la pesanteur spécifique est la moyenne
de celle des deux métaux. Mais quand on ajoute une
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plus grande proportion d’étain, la combinaison aug-

mente de volume et sa densité diminue. L’alliage de

plomb et d’étain sert à la fabrication des tuyaux d’or-

gue
;
et tout l’étain qu’emploient les potiers d’étain ren-

ferme un peu de plomb. L’étain dont on fait, en Suède,

différons ustensiles
,

peut être de trois espèces :

l’une contenant trois pour cent, l’autre dix -sept pour

cent, et la troisième cinquante pour cent de plomb.

L’emploi de cette dernière espèce n’est permis que pour

de petits objets, tels que des jouets d’enfans et autres

semblables. On a essayé de déterminer la quantité de

plomb contenue dans l’étain, au moyen de la pesanteur

spécifique; mais comme le mélange augmente de vo-

lume, pendant la fusion, et acquiert une pesanteur

spécifique inférieure à celle qu’il devrait avoir d’après

le calcul, on ne peut guère se servir de ce moyen. Avec
parties égales de plomb et d’étain, on prépare la sou-

dure des ferblantiers. Cette combinaison est remarqua-

ble par la facilité avec laquelle elle s’enflamme à la

chaleur rouge, et continue à brûler sans le secours de

la chaleur extérieure; l’oxide qui se forme dans ce cas

produit des végétations seinhlables à des choux-fleurs.

Quelquefois même ce mélange d’oxides s’échauffe à un
tel point, qu’il se volatilise en grande partie. C’est lui

qui fait la hase de l’émail ordinaire et de l’émail des

poêles hiancs d’appartement. Dix-neuf parties de plomb

et vingt-neuf parties d’étain forment un alliage très-

fusible, avec lequel on fait ce qu’on appelle les brillans

de Fahlun : on réunit quelques tubes de verre, qui,

soudés chacun a l’une de leurs extrémités
,

ont été

taillés en manière de brillans et bien polis, puis on en

forme la figure de brillans assemblés, qxie l’on veut

imiter; ensuite on fait fondre le mélange, et quand il est

assez refroidi pour qu’il en reste un peu d’adhérent à

un morceau de verre qu’on y enfonce
,
on écume hien la

surface avec une carte, et on plonge les tuhes taillés

dans le métal limpide, dont une couche mince se fige

sur le verre
;
cette couche se détache facilement après
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le refroidissement, et ressemble alors à un assemblage

de pierres taillées en relief. Si l’on encadre une grande

lentille dans un disque de liège, et qu’on la plonge de

même dans le métal bien écume, on obtient un miroir

ardent dont la distance focale est moitié de celle de la

lentille. Je me suis souvent procuré d’excellens miroirs

ardens, en plongeant dans cet alliage de grandes cor-

nues, à l’aide desquelles j’obtenais un segment de 20 de-

grés. Ces miroirs ont besoin d’être plongés plusieurs

fois de suite pour acquérir l’épaisseur convenable, et il

faut en garnir le côté postérieur avec du plâtre. Le coté

poli se conserve très-bien à l’air, lorsqu’on le garantit

de la poussière; mais on ne peut point y toucher, ni le

nettoyer, sans qu’il se raie et perde son poli. Un mé-
lange d’une partie de plomb, d’une d’étain et de deux

de bismuth, ou de huit parties de bismuth, de cinq de

plomb et de trois d’étain, est si fusible, qu’il fond dans

l’eau bouillante. Suivant Erman fils
,

l’alliage fait d’a-

près les premières proportions, change de volume par

la chaleur, d’une manière très-singulière. Si l’on sup-

pose son volume à zéro égal 100, il augmente réguliè-

rement jusqu’à -f- 44 degrés, température à laquelle il

est de 100
,
83

;
si on le chauffe davantage, il se con-

dense, jusqu’à ce que, entre -H 67 et H- 58 degrés, il

ait repris le même volume qu’à zéro, c’est-à-dire 100;
il continue à se condenser jusqu’à 68,8 degrés, où son

volume est de 99,889; à partir de ce point, il recom-

mence à se dilater; de sorte qu’à + 87,8 degrés, il at-

teint pour la troisième fois le volume de zéro. A+93,75,
il entre en fusion, et son volume est alors de 100,86.

L’alliage fait d’après la dernière des deux proportions

précitées, a été découvert par Newton; de là le nom
d’alliage fusible de Newton qu’on lui a donné. Si on le

plonge rapidement dans de l’eau froide, qu’on l’en re-

tire de suite et qu’on le prenne dans la main
,

il rede-

vient assez chaud, au bout de quelques instans, pour

brûler les doigts. Ce phénomène tient à ce que pen-

dant la solidification et la cristallisation des parties in-
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ternes, le calorique latent de ces dernières est mis en

liberté et se communique à la surface, auparavant figée

et refroidie. Si l’on ajoute à la masse un seizième de

son poids de mercure, elle devient encore plus fusible.

On en fait des cuillers à thé
,

qui se ramollissent et

fondent, quand on les plonge dans du thé bien chaud.

Pour étamer l’intérieur de tubes de verre avec cet al-

liage
,
on place un bout du tube dans l’alliage fondu

,

on aspire par l’autre bout pour y faire monter l’alliage,

et on le laisse sortir de suite
;

il reste alors sur la paroi

interne du tube une mince pellicule miroitante. J’ai déjà

dit, en parlant de l’étain, qu’un alliage semblable sert à

étamer les globes de verre. Dôbereiner a remarqué
qu’en faisant un mélange de 118 parties de râpure

d’étain, 201 de râpure de plomb, 284 de bismuth ré-

duit en poudre fine, et 1616 de mercure à+ 18 degrés,

la température s’abaisse de+ 18 jusqu’à— 10 degrés,

par la dissolution des métaux solides.

Tout le monde connaît les usages du plomb pour cou-

vrir les toits des édifices, pour faire des réservoirs, des

tuyaux de conduite , des ustensiles propres à faire bouil-

lir de certains liquides, etc. Dans l’art de la teinture,

on se sert de l’acétate plombique pour préparer les acé-

tates aluminique et ferroso-ferrique
,
qui sont des mor-

dans d’un usage très-étendu. En médecine, on emploie

les sels plombiques à l’extérieur et à l’intérieur. Pris inté-

rieurement, ils agissent comme substances astringentes.

On n’administre guère que l’acétate, et on le donne dans

des hémorragies
,

ainsi que dans les cas de phthisie.

L’usage long-temps prolongé de ce sel développe des

affections scorbutiques. Prises à fortes doses, les prépa-

rations de plomb produisent une espèce de constipation,

de paralysie des intestins et d’affreuses douleurs d’en-

trailles, accidens dont l’ensemble est désigné sous le

nom de colique de plomb. Les ouvriers qui travaillent

dans les manufactures de blanc de plomb
,
sont exposés

à la même maladie, quand ils travaillent sans que leurs

mains soient garnies de gants, et chez eux elle est d’au-
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tant plus dangereuse, qu’elle se développe d’une ma-

nière lente: aussi produit -elle alors des douleurs plus

fortes, qui résistent avec une grande opiniâtreté aux

secours de la médecine
;
souvent les bras et les jambes

tombent en paralysie, et la maladie est incurable.

i4- Du cadmium.

Ce métal a été découvert au commencement de Tan-

née 1818. L’année précédente, la fabrique de produits

chimiques, à Scbônebeck, avait fourni à plusieurs phar-

maciens allemands un oxide zincique impur, qu’on avait

obtenu en Silésie, en procédant à la réduction du zinc

,

et que Ton avait débarrassé par la lévigation des

impuretés qui pouvaient s’y trouver à Tétat de simple

mélange.' Cet oxide zincique fut rejeté en plusieurs en-

droits par les médecins, parce qu’on trouva qu’après Tavoir

dissous dans un acide, il donnait avec le sulfide hydri-

que un précipité jaune, que Ton supposa provenir de la

présence de Tarsenic. Ces observations furent faites sur

différens points, de manière que plusieurs personnes

,

éloignées les unes des autres se trouvèrent conduites à

analyser en même temps Toxide en question, et firent

simultanément la découverte du nouveau métal. La pre-

mière notice, publiée à ce sujet, fut celle que Roloff

inséra dans le cahier d’avril i8i8 du Journal médical

de Hufeland. Peu de temps après, Hermann, proprié-

taire de la fabrique de Scbônebeck, annonça qu’il avait

trouvé un métal nouveau dans Toxide zincique de Si-

lésie; là-dessus, Stromeyer, à qui principalement nous

sommes redevables de ce que nous savons sur ce métal,

rappela que, dès la fin de Tannée 1817, il l’avait

trouvé dans Toxide zincique impur, et dans plusieurs

minerais zincifères, et qu’il lui avait donné le nom de

cadmium y
tiré de cadmia fossilis

,

dénomination sous

laquelle on désignait autrefois le minerai ordinaire de zinc.

Le cadmium se rencontre, surtout en Silésie, dans

plusieurs minerais de zinc, mais toujours en très-petite
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quantité; Il est facile de reconnaître sa présence au

moyen du chalumeau
;
car, à la première impression

du feu de réduction, les minéraux cadmifères tapissent

le charbon tout autour d’eux d’un cercle jaune rou-

geâtre d’oxide cadnnque. Pour obtenir le cadmium, on
s’est presque toujours servi jusqu’à présent de l’oxide

zincique impur de Silésie, qui en contient, suivant Her-
mann, depuis I -^jusqu’à 11 pour cent.

Pour extraire le cadmium du minéral qui le renferme,

on dissout ce dernier dans l’acide sulfurique, on étend

d’eau la dissolution qui doit contenir un excès d’acide,

et on y fait passer un courant de gaz sulfide hydrique,

jusqu’à ce qu’il ne se forme plus de précipité jaune. Ce
précipité est du sulfure de cadmium. On le dissout dans

l’acide hydrochlorique concentré, on chasse l’excès d’a-

cide par l’évaporation
,
puis on dissout le sel dans l’eau

et on le précipite par le carbonate ammonique. Il faut

mettre un excès de ce dernier pour dissoudre le cuivre

ou le zinc qui aurait pu être précipité par le gaz sulfide

hydrique. On fait rougir le carbonate cadmique ainsi

obtenu
,
on le mêle avec du noir de fumée calciné, et on

chauffe le mélange dans une cornue de verre ou de por-

celaine
,
jusqu’au rouge obscur; l’oxide se réduit et le

métal distille.

Hérapath a fait voir que l’on peut, en fabriquant

le zinc
,

obtenir facilement du cadmium à l’aide

d’une disposition convenable. Quand, après avoir réduit

le zinc, on le distille per descensum^ comme je le dirai

plus bas, les premières portions du gaz métallique qui

se dégage, prennent feu, si le tube est ouvert, et brû-

lent avec une flamme brune. En Angleterre, les ouvriers

ont riiabitude de le laisser brûler, jusqu’à ce que la flamme
devienne blanche, époque à laquelle ils ajoutent au tube

une alonge par laquelle les vapeurs de zinc sont con-

duites dans de l’eau. La flamme brune provient du cad-

mium qui se réduit et se volatilise le premier, et l’on peut

recueillir l’endüit brun d’oxide qui résulte de la combus-

tion, ou, ce qui vaut encore mieux, condenser à part

HL i3
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la portion de métal qui distille la première, la dissoudré

ensuite dans l’acide suifurique, et la purifier par la mé-
thode qui a déjà été indiquée.

Le cadmium a la couleur de l’étain; il est brillant, et

susceptible d’un beau poli. Sa cassure est fibreuse; il

cristallise facilement en octaèdres réguliers, et en se so-

lidifiant, sa surface se couvre d’arborisations en feuilles

de fougère. Il est mou
,

facile à ployer, à limer et à

couper, et tache comme le plomb, les corps qui le tou-

chent; il est plus dur et a plus de ténacité que l’étain.

Lorsqu’on le ploie, il fait entendre un cri comme l’étain.

Il est très- ductile, et l’on parvient aisément à le tirer

en fils, et à le réduire, par le marteau, en feuilles très-

minces, sans qu’il se fendille sur les bords; cependant

Faction prolongée du marteau y produit de petites fissu-

res. Hérapatlî indique, comme un signe propre à faire

juger de sa pureté, qu’il puisse être coupé avec des te-

nailles incisives, sans que la partie moyenne se brise; si

elle se rompt, il contient de l’étain. Sa pesanteur spé-

cifique, à l’état fondu, est de 8,6o4 à -f- i6,5 degrés,

et de 8,6944 quand il a été martelé.

Il est très-fusible el se liquéfie bien au-dessous du
rouge. A une température qui paraît dépasser de peu le

point d’ébullition du mercure, il bout et distille sous

forme de gouttes. Les vapeurs de cadmium n’ont point

d’odeur particulière.

De même que l’étain, il n’éprouve aucune altération

à l’air, et ce n’est qu’au bout de quelque temps qu’il se

couvre d’une pellicule grisâtre, d’un aspect demi -mé-
tallique. Si on le chauffe à l’air libre, il s’enflamme faci-

lement
,

et brûle en répandant une fumée jaune bru-

nâtre, et déposant un enduit jaune sur les corps envi-

ronnans. Celte fumée n’a point d’odeur spéciale.

Le cadmium est du nombre des métaux qui se

dissolvent dans les acides
,
avec dégagement de gaz

liydrogène; cependant cela n’arrive qu’avec- les acides

puissans, et à l’aide de la chaleur. Les dissolutions

sont incolores. D’après Hérapath
,

le chromate potas-

sique ne les trouble pas, et quand il y fait naître un
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précipité, c’est une preuve qu’elles contiennent du zinc

ou du plomb.

Oxide cadmique. On ne connaît au cadmium qu’un

seul oxide, qu’on obtient par la combustion du métal;

ou bien en précipitant une dissolution d’oxide cadmique

par un carbonate alcalin
,
lavant et calcinant le précipité.

La couleur de l’oxide cadmique varie suivant son état

d’agrégation; elle est d’un jaune rougeâtre foncé, d’un

brun clair, d’un brun foncé, ou même noire. Sa pesan-

teur spécifique est de 8,i83. Il n’est point fusible et

ne se volatilise pas à une très -haute température :

mais quand on le mêle avec du charbon en poudre, il

paraît se volatiliser, même à l’aide d’une chaleur modé-
rée, à cause de la facilité avec laquelle il se réduit, et

parce que le métal volatilisé s’enflamme et reproduit de

l’oxide, en brûlant à l’air libre. Quand on soumet le cad-

mium, dans un matras de verre à long col, à une légère

ébullition long-temps prolongée, on obtient, d’après Hé-

rapath
,
de l’oxide cadmique cristallisé en aiguilles pur-

purines, opaques, et groupées en forme de rayons. L’oxide

cadmique est insoluble dans l’eau; mais il forme avec elle

un hydrate que l’on obtient en le précipitant
,
par un alcali

caustique
,
de sa dissolution dans un acide, \2hjdra te cad-

mique est blanc, perd son eau par l’action de la chaleur, et

absorbe de l’acide carbonique quand on le conserve dans

des vaisseaux ouverts. Les alcalis caustiques fixes ne le

dissolvent pas; mais il 'est soluble dans l’ammoniaque.

L’oxide cadmique anhydre, sur lequel on verse de l’am-

moniaque, devient d’abord blanc, et se dissout ensuite.

Si l’on chasse l’ammoniaque par l’évaporation
,

l’oxide

se dépose à l’état d’hydrate mucilagineux. Le carbonate

ammonique ne le dissout pas : aussi se sert-on de ce sel

pour débarrasser l’oxide cadmique de l’oxide zincique

qu’il peut contenir, et qui en est dissous.

L’oxide cadmique est composé de 8'7,/j5 parties de

cadmium et ts4,55 d’oxigène; ou loo parties de métal

y sont combinées avec i4,35i d’oxigène.

Sulfure cadndque. Le cadmium se combine avec le

1

3

.



îq6 alliages de cadmium.

soufre par la voie humide et par la voie sèche. Le gat

sulfide hydrique forme, dans les dissolutions de cad-

mium, un précipité de belle couleur jaune ou rouge de

feu, qui ressemble un peu à l’orpiment; il s’en dis-

tingue toutefois en ce qu’il ne se rassemble point en flo-

cons, et par la facilité avec laquelle il tombe au fond

de la liqueur. Par la voie sèche, on obtient cette com-
binaison moins facilement, en fliisant fondre du cad-

mium avec du soufre
,

qu’en calcinant un mélange

d’oxide cadmique et de soufre.

Le sulfure cadmique est fixe. Il n’entre en fusion

qu’au rouge blanc naissant, et il cristallise, pendant le

refroidissement, en lames micacées
,
demi -transparen-

tes, d’une belle couleur citrine. Tant qu’il est chaud, sa

couleur paraît d’un rouge cramoisi foncé; mais elle passe

au jaune par le refroidissement. A froid, il est dissous

par l’acide hydrochlorique concentré, avec dégagement

de gaz sulfide hydrique, sans dépôt de soufre; mais l’a-

cide étendu le dissout difficilement, même à l’aide de la

chaleur. Réduit en poudre fine, il donne une couleur

rouge de feu, d’une beauté remarquable, qui peut de-

venir d’un grand prix pour la peinture, tant à l’huile

qu’à Taquarelie
,
et qui donne de très-belles nuances de

vert quand on la mêle avec des couleurs bleues.

Le sulfure cadmique est composé de 77,60 parties

de métal et 22,40 de soufre; ou de loo du premier et

de 28,866 du second.

Phosphure de cadmium. Le phosphore se combine
facilement avec le cadmium

;
le phosphure qui en ré-

sulte est gris, doué d’un faible éclat métallique, cassant

et très-peu fusible. Chauffé, en vases ouverts, il brûle

avec une flamme phosphorique très-vive, et se trans-

forme en phosphate cadmique. Il se dissout dans l’acide

hydrochlorique
,
avec dégagement de gaz phosphure

d’hydrogène.

Alliages de cadmium. Le cadmium s’unit aisément

à d’autres métaux
,

et forme avec eux des alliages cas-

sans. Quand on expose ces alliages à une très- haute
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température
,

le cadmium se volatilise. Ils ont été peu

étudiés. '

Le cadmium forme avec le platine une combinaison

très-peu fusible
,
d’un blanc argentin

,
et cassante. Cent par-

ties de platine en retiennent, à la chaleur rouge, i 17,3

de cadmium : ainsi, dans cet alliage, les deux métaux
exigent la même quantité d’oxigène pour passer à l’état

d’oxides.

Le cadmium donne avec le cuivre un alliage blanc,

tirant un peu sur le jaune, et cassant. Quelques cen-

tièmes de cadmium suffisent pour rendre le cuivre cas-

sant. Cent parties de cuivre en retiennent, à la chaleur

rouge, 82,2 de cadmium; proportion voisine de celle

dans laquelle les deux métaux absorbent la même quan-

tité d’oxigène pour se transformer, le cuivre en oxide

cuivreux, le cadmium en oxide cadmique. Si l’on chauffe

l’alliage jusqu’au point de fusion du cuivre, le cadmium
distille en totalité.

Le cadmium s’unit aisément au mercure^ et forme

avec lui un amalgame d’une belle couleur blanche ar-

gentine, qui cristallise en octaèdres. Les cristaux tom-

bent au fond du mercure, et ont, par conséquent, une
pesanteur spécifique plus grande que celle de ce dernier;

ils se liquéfient déjà à + 76 degrés. L’amalgame saturé

de cadmium est formé de 21,74 parties de cadmium et

de 78,26 de mercure : les deux métaux s’y trouvent

donc combinés en proportion telle, qu’il leur faudrait

une égale quantité d’oxigène pour se transformer, l’un

en oxide mercureux, l’autre en oxide cadmique.

Le cadmium n’étant découvert que depuis fort peu
de temps, on n’a pas encore pu en tirer grand parti.

Si l’on parvient à s’en procurer des quantités un peu
considérables

,
sa malléabilité pourra le rendre utile

dans les usages ordinaires de la vie. Il est présumable

que la première application qu’on fera de ce métal

,

consistera à l’employer, à l’état de sulfure, comme
couleur à l’usage des peintres. On a commencé à se ser-

vir en médecine du sulfate cadmique
,
comme re-
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mède contre les maux d’yeux; mais il n’est pas bien dé-

cidé si l’on doit le préférer aux sels zinciques, par les-

quels on le remplace souvent dans les circonstances ois

l’on prescrit des dissolutions de cadmium»

i 5 . Du zinc.-

Le zinc était déjà connu des Anciens, surtout la miné'

de zinc qu’on appelle calamine, et dont on s’est servi

de très-bonne heure pour pix^parer du laiton, en l’unis-

sant au cuivre. Les Grecs donnaient à ce minerai le

nom de caclmia, en mémoire de Cadmus, qui leur avait

enseigné le premier à s’en servir. I^a dénomination de
zinc a été introduite par Paracelse, au commencement
du seizième siècle. Le zinc paraît avoir été reconnu
comme métal particulier, à l’époque oii il fut apporté

de la Chine; car ce n’est que vers le milieu du siècle

précédent qu’on a découvert les moyens de le tirer des

minerais qui existent en Europe. Déjà, en 174^1 Svab
fît, en Suède, des essais pour l’extraire de la blende

grillée, par la distillation avec du charbon en poudre;

mais le produit ne couvrit pas les frais de l’entreprise.

J.e zinc n’a pas encore été trouvé à l’état natif; la

nature nous l’offre, soit combiné avec le soufre dans

le minerai connu sous le nom de blende, soit uni à la^

silice ou à l’acide carbonique, constituant la calamine,

soit enfin à l’état de sulfate zincique.

Pour obtenir du zinc à l’état métallique, on est obligé

d’employer un autre appareil de réduction que ceux

dont j’ai parlé jusqu’à présent, parce qu’il se volatilise à

une forte chaleur rouge. Autrefois on grillait la cala-

mine, on la mêlait avec du charbon en poudre, on in-

troduisait le mélange dans de grands creusets coniques,

dont le fond était muni d’un tuyau en fer, qui passait

à travers une ouverture pratiquée dans la grille du four-

neau, et s’ouvrait au-dessus d’un récipient contenant de

l’eau. L’ouverture supérieure du creuset était fermée

avec de l’argile, et l’on élevait la température jusqu’au
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point nécessaire pour opérer la réduction du zinc, dont

les vapeurs, forcées de descendre par le tuyau de fer,

allaient se refroidir et se condenser dans le récipient.

On avait soin de ne pas chauffer assez pour fondre le

minerai, précaution sans laquelle ce dernier aurait

coulé par le tuyau. Aujourd’hui
,
après avoir grillé la

calamine, on la mêle avec du charbon en poudre, et

on chauffe le mélange dans des cylindres de fer, qui

sont placés horizontalement; lorsque le zinc commence
à se réduire, on adapte à l’cruverture des cylindres un
petit récipient rond de même métal, absolument comme
pour extraire le soufre de la pyrite, par la distillation. Le
métal, ainsi obtenu, est fondu et coulé dans des moules.

Dans cet état, le zinc n’est pas pur; il contient sou-

vent du fer, du plomb, de l’arsenic, du cuivre et du
carbone

:
pour le débarrasser de ces corps étrangers, il

faut le distiller une seconde fois. Cette opération s’exé-

cute dans un creuset dont le fond est muni d’un tube

en pâte de creuset, qu’on a luté à l’ouverture du creu-

set, de manière à ce que la jointure résiste à l’action

du feu : ce tube monte dans l’intérieur du creuset, un
peu au-dessus de la moitié de sa hauteur, descend à

travers la grille et va s’ouvrir sur un vase plein d’eau.

On introduit le zinc dans le creuset, de manière qu’a-

près être fondu, il s’élève jusqu’à la moitié du tube,

et on lute hermétiquement l’ouverture supérieure du
creuset. On chauffe ce dernier jusqu’à ce qu’il soit

rouge
;

le métal entre alors en ébullition
, et ses va-

peurs sont chassées de haut en bas par le tube, qui, d’a-

près la disposition de l’appareil, conserve toujours assez

de chaleur pour que le métal ne puisse point s’y figer

et l’obstruer, inconvénient qu’on ne pourrait pas éviter

en faisant usage d’une cornue ordinaire. Il arrive quel-

quefois qu’on est obligé de distiller le zinc une troisième

fois, pour l’obtenir parfaitement pur. Lorsqu’on opère
la distillation dans une cornue, il faut enlever conti-

nuellement, à l’aide d’une baguette de fer, recourbée
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le zinc qui se solidifie dans le col
,
et qui finirait par

l’obstruer; mais le zinc ainsi obtenu contient du fer.

Le zinc a une couleur blanche éclatante. Par un re-

froidissement lent, il cristallise en groupes de prismes

à quatre pans, ou de prismes plats à six pans. Il est très-

peu flexible; en se brisant, il présente une cassure cris-

talline. A la température ordinaire de Fair, le zinc pur

])eut être réduit, par le marteau, en feuilles minces,

sans qu’il se fendille sur les bords, et il éprouve ainsi

une augmentation de densité qui va jusqu’à un ving-

tième. Le zinc qu’on trouve ordinairement dans le com-

merce, n’est pas si malléable, et se casse aisément à la

température ordinaire de Fair; mais, à la température-

de Feau bouillante et à quelques degrés au-dessus, jus-

qu’à -f i 5o degrés, il peut être forgé, laminé en feuilles

minces, tiré en fils très-déliés, etc.; l’extensibilité qu’il

acquiert par l’élévation de la température, permet de

l’appliquer à des usages économiques très- importans. A
4- 2o5 degrés, il redevient cassant, et on peut le pul-

vériser dans un mortier échauffé jusqu’à ce point. A
4- 36o degrés il entre en fusion, et, au rouge blanc, il

])out et distille, si l’on opère dans des vases clos; mais,

à Fair, il prend feu, et brûle avec une flamme blanche,

éblouissante, en répandant une épaisse fumée blanche.

La pesanteur spécifique du zinc fondu est de 6,862 ;

celle du zinc forgé s’élève, dit -on, jusqu’à 7,21 5 . Le
zinc a une mollesse particulière; car il reste adbéreni

aux limes et au tranchant du ciseau avec lesquels on

le travaille, ce qui n’arrive point avec le plomb, quoi-

que celui-ci soit beaucoup plus mou. Le cuivre possède

aussi cette propriété, mais à un bien plus faible degré;

le laiton, au contraire, qui est composé de cuivre et de

zinc, n’en jouit pas. Si le zinc ordinaire est beaucoup

plus cassant que le zinc distillé, cela paraît tenir à ce

(jue les substances étrangères contenues dans le pre-

mier, se trouvent interposées entre les cristaux de zinc

pur, et en diminuent la cohésion; car, quand on dé-
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compose, sous l’eau, du chlorure argentique, préalable-

ment fondu, par du zinc coulé et cristallin, il n’y a que

le zinc pur qui se dissolve, et, à mesure que la dissolu-

tion s’opère, on voit se précipiter de petits cristaux

noirs, qui sont des alliages de zinc avec d’autres métaux.

A une haute température, l’affinité du zinc pour l’oxi-

gène est assez forte, et surpasse celle de la plupart des

autres métaux; aussi en opère- 1- il la réduction. A la

température ordinaire de l’air, il ne décompose pas l’eau,

quand l’air est exclu; mais si l’on humecte de la limaille

de zinc avec de l’eau, et qu’on l’abandonne à elle-même,

la masse prend, au bout de quelque temps, une cou-

leur foncée, et augmente de volume; du gaz hydrogène

se dégage avec une effervescence visible, et le métal finit

par se convertir en un oxide gris clair. A la chaleur

rouge, le zinc décompose la vapeur d’eau. Il se dissout

dans la plupart des acides, avec dégagement de gaz hy-

drogène, et précipite presque tous les métaux malléa-

bles à l’état métallique de leurs dissolutions dans les

acides; le fer et le nickel ne sont même pas exceptés:

mais il faut que les dissolutions de ces deux métaux
soient neutres et concentrées, et qu’on les tienne dans

un endroit chaud et en vase clos. Parmi les métaux non
malléables, l’antimoine, le tellure, l’arsenic et le bis-

muth sont réduits et précipités par le zinc. Plusieurs

métaux, qu’il ne réduit pas, en sont précipités à l’état

d’oxide; dans ce cas le zinc s’oxide aux dépens de l’air

et de l’eau
,

et l’oxide zinciquo
,
comme base plus

forte, prend la place de l’oxide contenu auparavant dans

la dissolution.

Oxides de zinc. Le zinc a trois degrés connus d’oxi-

dation.

I® Saufoxide de zinc. Il se forme à la surface du
zinc qui est resté exposé pendant long- temps au con-

tact de l’air; il se produit aussi quand on tient long-

temps du zinc à une température élevée, mais qui n’ex-

cède pas celle qui est nécessaire pour le fondre ,
ou bien

quand on le laisse long-temps dans l’eau. Ce sousoxideest
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d’un gris noirâtre, tant qu’il est humide; mais, par la

dessiccation, il devient d’uii gris clair. Ordinairement il

forme une croûte mince qui n’augmente pas, n’éprouve

aucune altération â l’air, jouit d’une grande dureté et

résiste mieux que le métal lui* même, à l’action méca-
nique et chimique des autres corps. Un morceau de

zinc, suffisamment sousoxidé à sa surface, se dissout

avec une lenteur extrême dans les acides, et seulement

a la chaleur de l’ébullition. C’est ce sousoxidé qui
,
lors-

qu’on fait usage de la pile électrique, rend si difficile le

nettoyage des plaques dont on s’est servi. D’après Du-
long, on l’obtient aussi quand on calcine de l’oxalate

zincique dans des vases distillatoires
;

il se dégage un
mélange de gaz acide et de gaz oxid-e carboniques, et le

sousoxidé reste dans la cornue. On a prétendu que cet

oxide n’existait pas
,
en s’appuyant sur ce que

,
dans

la plupart des cas, l’action des acides le convertit en

oxide zincique, qui se dissout aussitôt, et en zinc mé-
tallique, qui est dissous avec dégagement de gaz hydro-

gène. Mais cette propriété de se transformer, par l’ac-

tion des acides, en oxide et en métal, est précisément ce

qui caractérise les sousoxides.

2® Oxide zincique. On l’obtient, soit en brûlant le

m étal R l’air libre, soit en dissolvant le zinc dans dca

acides mêlés avec de l’eau : celle-ci se décompose, il se

dégage du gaz hydrogène, et l’oxide peut être précipité

de la dissolution par un alcali. Pour exécuter le pre-

mier de ces procédés, on dispose un grand creuset, de

manière à ce qu’il soit légèrement incliné; on le chauffe

jusqu’au rouge blanc; puis on y jette peu à peu de petits

morceaux de zinc, qui s’enflamment et se convertissent

en oxide zincique. Une partie de ce dernier s’échappe

sous forme de vapeurs; mais il en reste beaucoup à l’é-

tat de flocons laineux, d’un blanc jaunâtre, que l’on dé-

tache de temps à autre de la surface du métal, pour
donner un libre accès à l’oxigène. Quand il s’est rassem-

blé une certaine quantité d’oxide, on l’enlève avec une
cuiller en fer, avant d’introduire de nouveau zinc dans
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le creuset. Si on le porte sur-le-champ dans un endroit

obscur, il répand une lueur bleuâtre pendant une demi-

heure ou un peu plus. L’oxide zincique, ainsi obtenu,

contient quelquefois de petits morceaux de zinc métal-

lique, dont on est obligé de le séparer par la léviga-

tion. Pour l’avoir à l’état de pureté parfaite, on le dis-

sout dans l’ammoniaque caustique, on filtre la disso-

lution, on l’évapore jusqu’à siccité
,
et l’on calcine le

résidu.

L’oxide zincique pur est blanc
,

et devient jaune

quand on le chauffe; mais il reprend sa couleur primi-

tive par le refroidissement, à moins qu’il ne contienne

du fer; car alors il conserve sa teinte jaunâtre. Autre-

fois on l’appelait lana philosophica

,

à cause de son

apparence laineuse
;
on lui donnait aussi le nom de

nihilurn album. Dans les pharmacies, on rencontre de

l’oxide zincique impur, qui provient de la combustion

du zinc dans les manufactures de laiton, et se dépose

sur les parois des fourneaux
,
ou il s’agglomère et se

réunit en morceaux durs. Les morceaux blanchâtres por-

tent le nom de pompholix ; ceux dont la teinte est plus

grise sont appelés tulie.

On ne peut point préparer l’oxide zincique, en pré-

cipitant, par un alcali, le sulfate zincique du commerce;
car le précipité qu’on obtient ainsi est un carbonate

,

contenant ordinairement une telle quantité de fer, qu’il

prend une couleur verte foncée quand on le calcine

dans des vaisseaux clos.

L’oxide zincique se dissout dans les alcalis
:
quand

on évapore la dissolution, on obtient une masse saline,

blanche et brillante, qui attire l’humidité de l’air. Il est

dissous aussi par l’ammoniaque caustique, ainsi que par

le carbonate ammonique, et il se précipite de cette der-

nière dissolution
,
quand on l’évapore. Le zinc métal-

lique ne se dissout que lentement, avec dégagement de

gaz hydrogène, quand on le met digérer avec un alcali

caustique, surtout avec l’ammoniaque. Une dissolution
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saturée d’oxide zincique, dans l’ammoniaque caustique

concentrée, est précipitée en partie quand on y verse de

l’eau. L’oxide est également précipité par les dissolu-

tions aqueuses des terres alcalines, qui partagent l’oxide

zincique avec rammoniaque. Il a une telle affinité pour

Talumine, que si l’on mêle une dissolution d’oxide zin-

cique dans l’ammoniaque, avec une dissolution d’alu-

mine dans la potasse caustique
,

il se précipite une
combinaison de la terre avec l’oxide zincique

;
cette

combinaison est soluble dans un excès de l’un ou de

l’autre alcali, On trouve dans le règne minéral une

combinaison de ces deux oxides, cristallisée en octaèdres

réguliers; elle a été appelée du nom de Gahn^
qui l’a découverte. Une haute température ne l’altère

point. Elle est plus dure que la plupart des autres

minéraux. L’alumine y contient six fois autant d’oxi-

gène que l’oxide zincique. Si l’on précipite, par la po-

tasse caustique, une dissolution de chlorure zincique,

on obtient un précipité blanc et volumineux, qui est

de \hydrate zincique^ et qui abandonne son eau quand
on le soumet à la distillation.

Cent parties de zinc se combinent avec ^4,8 d’oxi-

gène, pour produire l’oxide zincique; et ce dernier est

composé de 8o,i3 parties de métal et 19,87 d’oxigène.

Suroxide de zinc. Il a été découvert par Thénard,
qui le prépare en prenant de l’hydrate zincique à l’état

gélatineux, versant dessus une dissolution aqueuse de

suroxide hydrique, qui contient sept à huit fois son

volume d’oxigène, et agitant bien le mélange. La dis-

solution de suroxide doit être mise en excès. Du reste,

il faut observer, dans ce cas, les mêmes précautions

que celles dont j’ai parlé à l’occasion du suroxide de
cuivre. Le suroxide de zinc est blanc; mais, pour peu
qu’il contienne du fer, il a un ton jaunâtre. Il est inso-

luble dans l’eau, sans saveur, sans odeur, et se décom-

pose spontanément quand on le conserve à l’état iiu-

inide, ou qu’on le chauffe. I^es acides le décomposent,
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dissolvent l’oxide ziiiciqiie, et reproduisent du suroxide

hydrique. Sa composition quantitative n’a pas été dé-

terminée d’une manière sûre.

Sulfure zincique. L’existence de ce composé a été

mise en doute pendant long-temps, et plusieurs chi-

mistes l’ont totalement niée. Ils fondaient leur opinion,

d’une part, sur ce que la combinaison n’a lieu, par la

voie sèche, qu’à une température si élevée, que le soufre

distille sans avoir agi sur le zinc; et, d’une autre part,

sur ce que le sulfure de zinc est tout-à-fait pourvu des

caractères qui appartiennent ordinairement aux sul-

fures métalliques. Cependant il a été démontré, par des

expériences postérieures, que les deux corps peuvent se

combiner, mais avec un dégagement de chaleur telle-

ment fort, que la masse fait explosion. Un mélange de

copeaux de zinc et de cinabre, que j’ai exposé dans une

cornue de -verre, à une élévation de température forte

et rapide, a détoné, comme le ferait un corps combus-
tible mêlé avec du nitre; en même temps, le mercure a

été réduit et a distillé. A une chaleur moins forte, la

majeure partie du cinabre se sublime sans avoir subi

d’altération. Quand on chauffe un mélange de limaille

de zinc et de persulfure de potassium, le zinc détone

d’une manière presque aussi violente que s’il y avait

explosion.

Le sulfure de zinc est une poudre légère, volumi- -

lieuse, d’un jaune de paille, qui se dissout avec une len-

teur extrême dans l’acide hydrocblorique concentré, en

dégageant du gaz sulfide hydrique.

Cette combinaison se trouve aussi dans la nature, à

l’état cristallisé
;
elle porte le nom de blende

^

et sa cou-

leur est d’un jaune soufré, brune, ou noire, suivant les

matières étrangères qu’elle contient. Lorsqu’on l’expose

dans des vaisseaux fermés, à une très-haute température,

elle entre en fusion.

On peut aussi préparer du sulfure de zinc en dis-

tillant un mélange d’oxide zincique et de soufre.

La difficulté qu’on éprouve à combiner le zinc avec
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le soufre, a conduit à une méthode autrefois usitée, et

qui n’est peut-être pas sans avantage pour purifier le

zinc en grand, sans avoir recours à la distillation. On
faisait fondre le métal dans un creuset, et, avec une
spatule en hois, on y introduisait un mélange de soufre

et de graisse
:
par ce moyen on comptait sulfurer le

plomb, l’arsenic et le cuivre, sans attaquer le zinc.

Par la voie humide, on obtient du sulfure de zinc, en

faisant passer un courant de gaz sulfide hydrique a tra-

vers une dissolution saturée de zinc : une partie du
métal se précipite; mais, quand la liqueur est devenue
acide jusqu’à un certain point, l’action s’arrête. La to-

talité du zinc n’est précipitée que quand on mêle la

dissolution avec un sulfhydrate. On obtient alors un
précipité blanc, insoluble dans un excès du précipitant,

ainsi que dans la potasse caustique
,
et que l’acide by-

(Irocblorlque concentré dissout difficilement. Quand on
le chauffe dans des vases privés d’air, il s’agglomère,

abandonne un peu d’eau, et devient d’un jaune pâle.

Le sulfure zincique est une sulfobase énergique. D’a-

près Bertbier, il s’unit, par la fusion, au carbonate po-

tassique. Si l’on mêle six parties de blende en poudre

,

cinq un tiers de carbonate calcique et une de charbon

pulvérisé, et qu’on chauffe le mélange dans un appareil

convenable, on obtient le zinc réduit.

Le sulfure zincique est composé de 66, 'ji parties de

zinc et 33,9.8 de soufre; ou loo parties de métal y sont

combinées avec 49^9 cle soufre.

Phosphure de zinc. On le prépare par le procédé

ordinaire. Il ressemble au plomb pour la couleur et l’é-

clat, est un peu ductile, et répand l’odeur du phosphore

quand on le lime. Lorsqu’on expose, dans une cornue,

à une \iolente chaleur, un mélange de six parties d’oxide

zincique, six d’acide pbospborique et une de cliarbon

eu poudre, on obtient une masse sublimée, d’un blanc

argentin
,
et dont la cassure vitreuse est douée de l’éclat mé-

tallique. Ce sublimé a été considéré comme un oxipbos-

pbiire de zinc; mais, comme on l’obtient aussi quand
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on distille, dans une cornue de verre lutée, un mélange

de deux parties de zinc et d’une de phosphore, il est

vraisemblable que c’est du zinc métallique parfaitement

saturé de phosphore. Par ce dernier procédé, il se forme

en même temps un sublimé rouge, dont la nature n’a

point été examinée.

On ignore jusqu’à quel degré le zinc s’unit au car-

bone; mais le zinc qu’on trouve dans le commerce, en

coiTtient presque toujours. Quand on chauffe du cya-

nure de zinc dans des vases distillatoires, on obtient un
carbure plus chargé de carbone. C’est une poudre noire

qui prend feu quand on la jette sur des charbons ardens,

brûle avec flamme et laisse de l’oxide zincique.

On prétend que le zinc peut se dissoudre dans le gaz

hydrogène : mais il est probable que ce qu’on a pris pour

du zinc était de l’arsenic; car, même le zinc distillé peut

contenir une petite quantité de ce dernier métal.

Alliages de zinc. Le zinc s’unit aisément, par la fu-

sion
,
au potassium et au sodium; la combinaison res-

semble, quant à l’aspect et aux propriétés chimiques,

aux alliages de ces métaux avec l’antimoine et avec le

bismuth.

Il est aussi difficile de combiner le zinc avec le séU.-

niuin qu’avec le soufre. Si l’on chauffe un mélange de

sélénium et de zinc dans des appareils distillatoires, le

sélénium s’étend à la surface du zinc, qui en devient,

en quelque sorte, amalgamé; mais si l’on prolonge

l’action de la chaleur, le sélénium distille, et laisse le

zinc couvert d’une couche jaune citrine ; cette couche
est du séléniure de zinc. Lorsqu’on fait passer des va-

peurs de sélénium sur du zinc chauffé au rouge, la com-
])inaison s’opère avec explosion, et la paroi interne du
vase se couvre d’une poudre citrine. Si l’on traite à froid

du sélén iure de zinc pulvérulent, par de l’acide nitrique

etendu
,

le zinc se dissout
,

et le sélénium reste sous

forme d’une poudre rouge
,

qui se dissout également
quand on chauffe l’acide.
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Les mernes causes qui entravent la combinaison du
zinc avec le soufre, rendent difficile l’union du zinc et

de Xarsenic. L’alliage est gris et cassant.

Il existe une combinaison semblable avec Xanti^

moine.

J’ai déjà parlé des alliages du zinc avec les métaux
nobles, en faisant l’iiistoire de ces derniers.

Le zinc se combine aisément avec le mercure. Une
partie de zinc et deux parties de mercure forment un
amalgame qui cristallise quand on le fait refroidir avec

lenteur. L’amalgame d’une partie de zinc, d’une d’étain

et de deux à trois parties de mercure, est employé pour

enduire le frottoir des machines électriques.

L’alliage de zinc et de cuivre constitue le laiton. On
ne le prépare pas toujours en faisant fondre immédia-

tement un mélange des deux métaux, mais plus ordi-

nairement en chauffant du cuivre sous un mélange de

charbon et de calamine, opération pendant laquelle le

zinc se réduit, passe à l’état de gaz et est absorbé par

le cuivre. Cependant aujourd’hui on fabrique la plus

grande partie du laiton en fondant ensemble du zinc et

du cuivre; mais il faut opérer avec beaucoup de cir-

conspection
,
parce que les métaux s’échauffent au mo-

ment de leur union, et sont lancés de tous côtés avec

explosion quand iis atteignent l’un et l’autre la tempé-

rature du cuivre fondant. Les fabricans d’instrumens

prétendent que le laiton préparé par ce dernier pro-

cédé, est moins dense, et moins propre h la confection

d’instrumens qui exigent de la précision. Deux à trois

parties de cuivre et une de zinc donnent le laiton ordi-

naire, qui est d’une couleur jaune claire. A la tempéra-

ture ordinaire, cet alliage se rapproche du cuivre sous

le rapport de la ductilité; mais, à la chaleur rouge, il

est cassant : il fond à une température moins élevée que

le cuivre. Sa pesanteur spécifique est d’environ un dixième

plus considérable que le calcul ne l’indique. Si on lave

sa surface avec de l’ammoniaque caustique, elle devient

quelquefois blanche, parce que le cuivre est oxidé et dissous
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par l’alcali avant le zinc, qui reste; si on le lave avec

de Tacide hydrochlorique, c’est le zinc qui est dissous

le premier, et le laiton devient rouge. Parties égales de

zinc et de cuivre, ou une partie du premier et quatre

du second, donnent un alliage d’un jaune plus foncé,

qui ressemble à l’or, et qu’on appelle pour cela similor.

Cet alliage est malléable, même à la chaleur rouge, et

il le devient encore davantage en y faisant entrer un
peu d’acier fondu. On connaît sous les noms de tom-
back, pinschbeck, etc., plusieurs autres alliages de zinc

et de cuivre. A cette occasion, je vais faire connaître

une méthode employée en Angleterre, pour transfor-

mer la surface du cuivre en laiton, de manière à pro-

duire une fausse dorure. On fait bouillir une partie de

zinc et douze parties de mercure avec de l’acide hvdro-
chlorique, du tartre brut et de l’eau; on introduit dans
cette liqueur le cuivre, dont la surface a été préalable-

ment bien décapée, au moyen de l’acide nitrique. Dans
ce cas, il n’est pas facile d’expliquer en vertu de quelle

affinité le cuivre précipite le zinc
,
contrairement à l’or-

dre ordinaire; cependant elle paraît être la suite d’une

action électrique
,

que la présence du mercure met
en jeu.

Suivant Cooper, un mélange de seize parties de cuivre,

d’une de zinc et de sept de platine, donne un laiton qui

ressemble tellement à l’or de seize carats (ou qui con-
tient

-f
d’or pur), qu’on peut l’employer avec avan-

tage pour ornemens. Il est très - malléable
,
et quand il

ne contient point de fer, on peut le réduire en feuilles

minces, et l’étirer en fils déliés; mais — de fer suffît

pour lui enlever une grande partie de sa malléabilité. Il

ne change point à l’air, et l’eau-forte ordinaire ne l’at-

taque pas, à moins qu’on ne la chauffe jusqu’à l’ébulli-

tion. Pour le préparer, on fait d’abord fondre le mé-
lange de cuivre et de platine sous une couche de char-
bon pulvérisé, et avec du borax comme flux; puis on
retire le mélange du feu, et on y ajoute le zinc, en re-

muant la masse.

ni. M
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Le zinc augmente la dureté du plomb
y et le rend plus^

apte à recevoir le *poli. Ces deux métaux s’allient en

toutes proportions, et ils conservent leur malléabilité,

meme quand la quantité de zinc est le double de celle

du plomb.

Le zinc forme, avec Xétain
y
un alliage peu ductile

mais dur et sonore. On prétend qu’il entre du zinc dans

le pewter des Anglais.

Le zinc et le bismuth n’ont pas pu être alliés.

Le zinc sert à la fabrication du laiton
;

à l’état de

feuilles laminées il est employé aux mêmes usages que
le plomb et le cuivre. Quelques tentatives qu’on a

faites, dans ces derniers temps, pour l’employer à la

confection des ustensiles de cuisine, n’ont pas réussies,

parce qu’il est attaqué de suite par les acides libres. J’ai

déjà parlé, en traitant de l’électricité, du parti qu’on a

tiré de ce métal pour produire des phénomènes élec-

triques.

L’oxide et les sels zinciques sont employés en méde-
cine

,
soit à l’extérieur, soit à l’intérieur. Les prépara-

tions de zinc, administrées intérieurement, agissent avec

beaucoup d’efficacité comme fortifians
,

astringens et

antispasmodiques. Le sulfate zincique est un vomitif,

dont l’action est rapide et sure : on en fait prendre,

suivant les circonstances, depuis quinze jusqu’à soixante

grains. A l’extérieur on emploie, soit l’oxide zincique,

soit les dissolutions de sulfate, soit des emplâtres d’oxide

zincique et de plomb, comme moyens dessiccatifs, for-

lifians et astringens.

i6. Du nickel.

Ce métal est très-peu répandu dans la nature. Com-
biné avec l’arsenic et mêlé avec un peu de fer, de cuivre

et de cobalt, il forme un minéral particulier, le nickel

arsenical. Quelquefois on le rencontre à l’état, soit

d’oxide, soit d’arséniate niccolique. En Suède, on l’a

trouvé à Loos
,
dans l’Helsingland

,
combiné avec le
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soufre et l’arsenic, et dans la mine de cuivre de Kuso,
près de Falilun, où, d’après Gahn, il entre dans la com-
position d’une pyrite sulfureuse compacte. En outre, ce

métal ne manque presque jamais dans les pierres mé-
téoriques.

Sa combinaison la plus ordinaire avec l’arsenic a la

couleur du cuivre métallique
;

et comme les mineurs
allemands, qui les premiers la trouvèrent, essayèrent

vainement d’en extraire du cuivre, ils lui donnèrent le

nom de faux cuivre (kupfer-nickel ). Le célèbre mi-

néralogiste suédois Cronstedt découvrit, en ly^i, que

ce minéral contenait un métal particulier, qu’il appela

nickel; découverte que Bergman confirma plus tard par

des expériences nombreuses et faites avec beaucoup de

soin.

On n’extrait point en grand le nickel de ses mine-
rais. Pour l’obtenir, il faut opérer en petit, et le séparer

des métaux étrangers qui l’accompagnent; ce qui n’est

pas sans difficultés. On a pour cela un grand nombre
de procédés, dont la plupart ne donnent que des résul-

tats fort imparfaits. La purification du nickel se par-

tage en deux opérations principales : l’une, qui consiste

a le débarrasser de l’arsenic; l’autre, qui comprend la

séparation des métaux dont les oxides jouent le rôle de

bases, et parmi lesquels le cobalt
,
qui accompagne cons-

tamment le nickel, est le plus difficile à séparer.

Pour extraire le nickel on prend
,

tantôt du nickel

arsenical
,
qui provient principalement de Schneeberg

en Saxe; tantôt un produit d’usine qu’on obtient dans

cet endroit, et que l’on rencontre, dans le commerce,
sons le nom de speiss. Ces deux substances contiennent

principalement de l’arsenic et du nickel. On réduit le

minerai de nickel en poudre, et on le grille, d’abord

seul

,

puis avec du charbon en poudre
;
on répète ce

traitement en mêlant la mine à cbaque grillage avec

une nouvelle quantité de charbon en poudre, jusqu’à

ce qu’il ne se dégage plus de vapeurs arsenicales par

l’effet de la chaleur. Plus le grillage est complet, et
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moins il reste d’arsenic. Pour enlever ce dernier métal,

il existe plusieurs méthodes; je vais les indiquer toutes,

parce que l’une convient dans un cas, l’autre dans un
autre cas.

i” On dissout le mélange grillé dans de l’acide hy-

drochlorique concentré, on filtre la liqueur, on l’éva-

pore à siccité, et l’on chauffe la masse presque jusqu’au

rouge. Ij’arsenic que le minerai grillé retenait encore,

est converti, par ce moyen, en acide arsenique et se

dissout; mais en chassant l’excès d’acide hydrochlorique,

les arséniates métalliques deviennent insolubles dans l’eau

qui dissout
,
par conséquent

,
du chlorure de nickel

exempt d’arsenic. Si le minerai contenait beaucoup de

fer, la portion non dissoute est de l’arséniate ferrique, et

la dissolution renferme du fer. Si, au contraire, la mine

renfermait assez peu de fer, pour qu’il n’y en ait point

dans la dissolution de chlorure de nickel, le résidu in-

soluble retient du nickel, et en quantité d’autant plus

grande, que le grillage a laissé plus d’arsenic.

2^ On mele le minerai grillé, dans un creuset, avec

de l’acide sulfurique concentré, et on expose le mélange

à une douce chaleur, qui ne doit pas s’élever jusqu’au

rouge, de sorte que l’excès d’acide sulfurique puisse se

volatiliser; on'dissout le sulfate dans l’eau, on ajoute

du sulfate potassique à la dissolution, et on l’évapore

jusqu’au point de cristallisation. On obtient ainsi un

sulfate double potassique et niccolique, qui, d’après les

essais de Proust et de Richter, ne renferme point d’ar-

senic.

Pour éviter le grillage, qui exige beaucoup de temps,

Thomson à proposé de dissoudre le minerai de nickel

dans un mélange d’acide sulfurique et d’acide nitrique;

une partie de l’arsenic cristallise pendant le refroidisse-

ment de la liqueur, à l’état d’acide arsénieux. On ajoute

du sulfate potassique à la liqueur, et on la fait cristal-

liser, pour obtenir le sel double déjà cité; mais il ne

faut pas considérer ce sel comme exempt des oxides

métalliques contenus dans le minerai de nickel
,

qui
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produisent avec le sulfate potassique des sels doubles
^

ayant la même forme et la même composition
,
que le

sel niccolique, dans les cristaux duquel ils entrent à l’é-

tat de simple mélange.
3° On dissout le minerai grillé dans l’acide hydro-

chlorique
,
on ajoute du nitrate ferrique à la dissolu-

tion
;

puis on la sature par Tammoniaque caus-

tique, qu’on y verse par petites portions. On obtient

d’abord un précipité blanc, puis un autre brun rou-

geâtre. IjC premier est de l’arséniate ferrique, le deuxième

de l’oxide ferrique, ou du moins du sousarséniate fer-

rique. Si, au lieu d’un précipité rouge, c’en est un vert

qui succède au blanc, il se précipite de l’arséniate nic-

colique, et alors il faut verser plus de nitrate ferrique

dans la liqueur. Lorsque la plus grande partie de l’oxide

ferrique s’est précipitée
,
on fait bouillir la liqueur

pour séparer les dernières portions de fer à l’état de

sousnitrate ferrique. Cette méthode a été indiquée, dans

ses parties essentielles, par Berthier.

4° Le minerai ayant été grillé et fortement calciné,

on le dissout dans l’acide nitrique, et on neutralise la

dissolution par un alcali, jusqu’à ce qu’on voie paraître

un précipité. On y verse alors
,
goutte à goutte

,
une

dissolution d’acétate plombique, jusqu’à ce qu’il ne se

forme plus de précipité; celui-ci consiste en un mélange

de sousarséniate plombique et d’arséniate ferrique, et la

liqueur est rendue acide par de l’acide acétique, qui ne

peut pas retenir en dissolution ces deux sels. On fait

ensuite passer un courant de gaz sulfide hydrique à tra-

vers la liqueur, pour précipiter l’excès d’oxide plom-

bique. A cet égard, il faut remarquer qu’on ne peut

point employer le nitrate plombique à la place de l’acé-

tate; car la liqueur renfermerait de l’acide nitrique

libre, qui retiendrait une partie de l’acide arsenique en

dissolution.

5^ On pulvérise grossièrement le minerai non grillé,

et on l’introduit dans un petit appareil distillatoire, à

travers lequel on fait passer lentement un courant de
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chlore gazeux. En chauffant très -doucement la poudre.^

il se formé des chlorures d’arsenic et de soufre, si toute-

fois le minerai renferme du soufre et de l’arsenic. Ces
deux chlorures distillent, tandis qu’il reste dans la cor-

nue des chlorures de nickel, de fer, de cobalt, etc.,

exempts d’arsenic, et solubles dans l’eau. Cette méthode
est préférable à toute autre dans les expériences analy-

tiques qui exigent beaucoup de précision.

6° Mais une autre méthode plus sûre encore, moins

dispendieuse et d’une exécution plus facile, a été trouvée

par Wœhler. Le minerai non grillé est réduit en poudre

fine, et mêlé avec trois parties de potasse et autant de

soufre; on chauffe ce mélange dans un creuset de Hesse

couvert, d’abord doucement, pour que la masse ne

passe pas par-dessus les bords du creuset; puis jusqu’au

rouge, afin de la faire entrer en fusion. Quand elle est

refroidie, on la concasse, et on la jette dans l’eau qui

dissout le sulfure de potassium avec la totalité de l’arse-

nic, et laisse une poudre cristalline, douée de l’éclat métal-

lique, qui est du sulfure de nickel entièrement exempt
d’arsenic. La liqueur ayant été décantée, on lave le ré-

sidu à plusieurs reprises avec de l’eau, et de préférence

avec de l’eau chaude, jusqu’à ce que celle-ci n’exerce

plus de réaction hépatique. Pour exécuter ce lavage, il

n’est pas nécessaire de mettre la poudre sur un filtre,

parce qu’étant pesante, elle se dépose très-promptement;

de sorte qu’on peut la laver facilement dans le vase

même. Il est à remarquer que la masse ne doit pas être

chauffée avec trop de force
;
car le sulfure de nickel

s’agglomérerait en grumeaux lamelleux
,

qui pour-

raient retenir en mélange un peu de foie de soufre ar-

senifère, et seraient par conséquent plus difficiles à la-

ver. Le sulfure de nickel est dissous dans de l’acide

nitrique, ou, ce qui est moins coûteux, dans de l’acide

sulfurique, auquel on ajoute peu à peu de petites quan-

tités d’eau-forte. Voici quelle est la théorie de cette

opération. Le potassium
,

le nickel et l’arsetiic sont

sulfurés; la combinaison de soufre et d’arsenic qui en
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résulte, joue, envers les deux autres sulfures, le rôle

d’un acide envers les bases
;

et le sulfure potassique

étant la plus forte de ces deux bases, il retient tout le

sulfure d’arsenic, et forme avec lui un soussulfarséniate

potassique très-soluble dans l’eau, tandis que le sulfure

de nickel, précipité totalement de la masse fondue,

reste.

Après s’être procuré, par l’une ou l’autre de ces mé-
thodes, une dissolution de nickel, exempte d’arsenic,

on commence par la débarrasser de l’oxide ferrique, en

y versant du nitrate potassique pur, et faisant bouillir la

liqueur. Si la quantité de fer est considérable, on ajoute

un peu de carbonate potassique à la dissolution devenue

acide par l’ébullition, et on la fait bouillir une seconde

fois. Le sous-nitrate ferrique se sépare
;
après quoi on

précipite le cuivre, en faisant passer un courant de gaz

sulfide hydrique à travers la liqueur, qui finit par ne

plus retenir que de Toxide niccolique et de l’oxide co-

baltique. On a, pour séparer ces deux oxides, trois mé-
thodes

,
dont la première est due à Philips, la deuxième

à Laugier, et la troisième à Berthier.
^

La première méthode convient surtout quand on

a de grandes quantités de nickel à séparer de petites

quantités de cobalt : elle consiste à mêler la dissolution

avec de l’ammoniaque caustique', jusqu’à ce que les oxi-

des métalliques, qui se précipitent d’abord, soient re-

dissous. On ajoute à la dissolution bleue de l’eau, que l’on

a fait bouillir assez long- temps pour en chasser tout

l’air atmosphérique; puis on la verse dans un vase
,
pou-

vant être bouché, après quoi l’on y ajoute de la potasse

caustique, jusqu’à ce qu’on ait obtenu une quantité

considérable d'un précipité vert-pomme
,
et que la dis-

solution ait perdu sa couleur bleue. On boucdie le vase,

et on abandonne la liqueur au repos. La liqueur lim-

pide est alors d’un rouge plus ou moins foncé, suivant

qu’elle contient plus ou moins de cobalt. On décante la

partie limpide, on jette la masse sur un filtre, et on la

lave à l’eau bouillante. Dans cette opération l’oxide nicco-
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tique est précipité de sa dissolution dans l’ammoniaque,

tandis que l’oxide cobaltique reste dissous. Celui-ci a

dès lors une grande tendance à se convertir en sur-

oxide, qui se précipiterait sous forme d’une poudre
noire: c’est pour cette raison qu’on doit se servir d’eau

purgée d’air; il faut aussi que la dissolution soit éten-

due, parce que, dans cet état, l’oxide cobaltique passe

moins facilement à un plus haut degré d’oxidation. Pour
s’assurer que l’oxide niccolique précipité est exempt de co-

balt, on le traite par un acide étendu qui doit le dissoudre

totalement, sans laisser de poudre noire; celle-ci serait

du suroxide de cobalt, dont on peut débarrasser la dis-

solution niccolique dans l’acide, en la filtrant rapide-

ment; mais il ne faut pas que l’acide prédomine trop,

car, dans ce cas
,
l’oxide cobaltique disparaîtrait au bout

de quelque temps.

I^a méthode de Laugier convient surtout quand
on a un mélange de peu de nickel avec beaucoup de

cobalt
:
je la décrirai à l’occasion du cobalt.

3° La méthode de Berthier consiste à précipiter à la

fois les oxides niccolique et cobaltique par la potasse

caustique, à laver le précipité et à le délayer encore bu-

mide dans de l’eau, à travers laquelle on fait alors passer un

courant de gaz chlore. L’oxide cobaltique se convertit

en suroxide, il se forme du chlorure de nickel, qui se

dissout, et en même temps du chlorate niccolique, si la

quantité d’oxide cobaltique est insuffisante pour ab-

sorber tout l’oxigène de l’oxide niccolique. Si l’oxide

niccolique prédominait dans le mélange, le suroxide de

cobalt est exempt de nickel, tandis que si l’oxide co-

baltique était prépondérant
,

le suroxide de cobalt ren-

ferme un peu de suroxide de nickel.

L’oxide niccolique, exempt de cobalt, est précipité

de la dissolution par un alcali pur, ou par un carbo-

nate alcalin. Si l’on veut s’en servir pour avoir du ni-

ckel métallique, on le fait digérer dans une dissolution

d’acide oxalique, on dessèche l’oxalate niccolique inso-

luble, qui s’est formé, et on le calcine doucement dans
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un creuset fermé; l’acide oxalique réduit foxideniccolique,

en donnant naissance à de l’acide carbonique, et le métal

reste sous forme d’une masse spongieuse. Pour avoir du ni-

ckel fondu
,
on le couvre d’une poudre de verre exempt

de métal, et on l’expose, dans un creuset luté, h la

chaleur la plus forte qu’on puisse produire dans un
fourneau à vent; le verre sert de fondant pour faciliter

la réunion de la poudre métallique. Mais le nickel peut

être réduit à une haute température, sans que la [)ré-

sence d’un corps combustible soit nécessaire. Richter a

découvert, en i8o4;, qu’à l’instar des métaux nobles, il

abandonne son oxigène à une haute température
,

et

se convertit en un culot métallique. La meilleure ma-
nière de procéder à cette réduction consiste à intro-

duire l’oxide niccolique purifié dans un creuset de Hesse

couvert, qu’on expose à la plus forte chaleur du four

à porcelaine. Le métal ainsi obtenu est pur, même quand
l’oxide niccolique aurait contenu d’autres oxides métal-

liques, car ces derniers se scorifîent avec la masse du

creuset. On doit toutefois excepter le cas oii l’oxide

contiendrait de l’acide arsenique, car alors le métal se-

rait allié à de l’arsenic.

L’oxide niccolique peut être réduit par le gaz hydro-

gène. Si l’on opère cette réduction à une température

qui s’élève à peine au rouge naissant, le métal réduit

possède, après s’être refroidi dans le gaz, la propriété

de s’enflammer, et de se convertir en oxide niccolique,

dès qu’on l’expose à l’air. Quand l’oxide niccolique con-

tient en mélange une faible quantité d’une terre pré-

cipitée en même temps que lui, le nickel s’enflamme à

l’air, même quand sa réduction par le gaz hydrogène a

été opérée au rouge cerise.
(
Voyez à ce sujet la réduc-

tion du fer par le gaz hydrogène.
)

Quand le nickel fondu ne contient point de cobalt, il

est d’un blanc argentin, inaltérable à l’air et parfaite-

ment ductile
,
soit à froid

,
soit à la chaleur rouge, de

sorte qu’on peut le réduire en feuilles de de pouce

d’épaisseur, et l’élirer en fds du diamètre de ~ de pouce.
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Il est presque aussi réfractaire que le manganèse. Sa.

pesanteur spécifique est, d’après Richter, de 8,
2
'79, et

après qu’il a été forgé, de 8,666. Tupputi a trouvé que
la pesanteur spécifique du métal réduit par la poudre
de charbon, était de 8

,
38

,
et après avoir été forgé, de

8,82. Ce métal est magnétique presque au même degré

que le fer, et il conserve le magnétisme qui lui a été

communiqué, de sorte qu’on peut s’en servir pour faire

des boussoles.

A une très-haute température
,
le nickel s’enflamme

dans le gaz oxigène
,
par exemple, quand on le pose

sur un charbon, qu’on allume celui-ci, et qu’on y
fait arriver du gaz oxigène. J’ai vu aussi qu’un fil de ni-

ckel
,
à l’extrémité duquel on avait fixé un charbon ar-

dent, s’enflammait dans un courant de gaz oxigène, et

brûlait pendant quelques instans. Il lançait des étincelles

comme le fer, mais moins brillantes. Geblen a brûlé,

dans du gaz oxigène
,
du fil de nickel et du fil de fer

réunis.

Le nickel se dissout
,
avec dégagement de gaz hydro-

géné, dans l’acide bydrochlorique et dans l’acide sulfu-

rique étendu
,
mais la dissolution s’opère lentement.

L’acide nitrique le dissout aussi, après l’avoir fait passer

à l’état d’oxide niccobque
;

l’eau régale ne le porte pas

à'un plus haut degré d’oxidation. Ses dissolutions sont

vertes.

Oxides de nickel. On ne sait pas encore combien le

nickel a de degrés d’oxidation
,
mais il est démontré

qu’il possède un oxide et deux suroxides, que l’on peut

appeler oxide niccobque
,
suroxide niccoleux

,
et sur-

oxide niccobque.

1® Oxide niccolique. On l’obtient, soit en dissolvant

le nickel dans l’acide bydrochlorique concentré, ou dans

l’acide nitrique, et précipitant l’oxide par un alcali, soit

en oxidant le nickel par la calcination avec du nitre,

soit en décomposant le nitrate niccobque par le feu. Il

a une couleur foncée
,
d’un gris-cendré

;
il n’est point

magnétique, se dissout facilement dans les acides, mais
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n’est soluble, ni dans la potasse, ni dans la soude caus-

tique. L’oxide niccolique forme un hydrate
,
qu’on ob-

tient en précipitantsa dissolution par de la potasse caustique

mise en excès
;
l’hydrate doit être lavé à l’eau bouillante,

pour le débarrasser de l’alcali adhérent. Dans cet hy-

drate, l’eau et l’oxide contiennent les mêmes quantités

d’oxigène. D’après les essais de Tupputi, on l’obtient à

l’état d’une poudi'e cristalline, d’un vert clair, quand on
dissout le carbonate niccolique dans l’ammoniaque caus-

tique, et qu’on décompose la liqueur par l’évaporation.

L’oxide niccolique a beaucoup de tendance à se com-
biner avec les bases saUbables. L’ammoniaque le dissout

en prenant une belle couleur bleu de ciel; la potasse,

l’eau de baryte et de strontiane précipitent l’oxide nic-

colique de cette dissolution. Si l’on verse un excès d’am-

moniaque dans la dissolution de l’oxide niccolique dans

un acide qui contienne en même temps un autre oxide

métallique, ou une terre
,
l’ammoniaque laisse toujours,

sans la dissoudre, une portion d’oxide niccolique, qui

s’est combinée avec l’autre oxide, ou avec la terre, de

sorte que l’emploi de l’ammoniaque offre un moyen fort

incertain pour séparer l’oxide niccolique d’autres corps

insolubles dans l’ammoniaque. Toutes les bases plus fai-

bles que l’oxide niccolique, par exemple, l’alumine et

l’oxide ferrique, se comportent envers lui comme des

acides, et en retiennent une petite quantité, tandis qu’il

joue lui-même le role d’un acide, par rapport aux bases

plus fortes qui, par conséquent, en retiennent bien plus

lorsqu’on essaie de le dissoudre au moyen de l’ammo-

niaque. La combinaison de l’oxide niccolique avec la

potasse est décomposée par le lavage
;
l’eau s’empare de

l’alcali
,
tandis que l’hydrate reste. On chasse l’ammo-

niaque par l’évaporation. Les terres alcalines sont sépa-

rées par la précipitation
,
au moyen du sulfate ou du

carbonate ammonique. Mais la magnésie ne peut pas

être séparée par ce moyen. On ne parvient à l’enlever,

qu’en précipitant l’oxide par le sulfhydrate ammonique,
et décomposant ensuite l’excès de ce dernier par quel-
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ques gouttes de vinaigre. Le nickel se précipite alors à

rétat de sulfure, tandis que la magnésie reste dans la

dissolution. La plupart des oxides métalliques, qui ont

été décrits jusqu’à présent, sont séparés du nickel par

un courant de gaz sulfîde hydrique
,
qu’on fait arriver

dans leur dissolution. On sépare les autres en précipitant

la dissolution par un carbonate alcalin, et traitant le pré-

cipité par l’ammoniaque caustique. L’oxide zincique fait

seul exception
,
parce qu’il est dissous et précipité par les

mêmes réactifs que l’oxide niccolique. On parvient à dis-

soudre la majeure partie de l’oxide zincique, en traitant

le mélange des deux oxides par la potasse caustique
;
mais

,

pour opérer la séparation complète, il faut chauffer les

deux chlorures dans un appareil distillatoire, dans lequel

OR fait passer un courant de gaz acide hydrochlorique;

le chlorure zincique distille alors à une température

qui ne suffît pas pour volatiliser le chlorure niccolique.

L’oxide niccolique se dissout, par la fusion, dans le

verre et dans les flux, et leur donne une couleur d’hya-

cinthe
,
qui est foncée à chaud

,
mais qui perd de son

intensité par le refroidissement.

Suivant les expériences de Rothhoff
,
loo parties de

nickel se combinent avec 26,909 d’oxigène pour pro-

dui re l’oxide niccolique, qui résulte de 7B,yi parties de

métal, et 21,29 d’oxigène.

2® Suroxide niccoleux. On l’obtient en décompo-
sant le nitrate niccolique à une température qui ne s’é-

lève pas jusqu’au rouge, ou en faisant digérer l’hydrate

niccolique dans la dissolution d’un chlorite. Le suroxide

niccoleux est noir; il se décompose et dégage du gaz

oxigène
,
quand on le chauffe jusqu’au rouge, ou qu’on

le met en digestion dans de l’acide sulfurique ou nitri-

que. léacide hydrochlorique le dissout avec dégagement

de gaz chlore
;
et un mélange d’ammoniaque et de car-

bonate ammonique
,
avec dégagement de gaz nitrogène;

dans les deux cas, le suroxide est ramené à l’état d’oxide

niccolique. Il contient une fois et demie autant d’oxi-

gène que l’oxide niccolique.
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3^ Suroxide niccoUque. Il a été découvert par Thé-

nard. On Tobtient en traitant l’hydrate niccolique par

le suroxide hydrique, avec les précautions qui ont été

indiquées à l’occasion des suroxides de cuivre et de

zinc. Il est d’un vert-clair sa-le
,

et ressemble, par ses

propriétés, aux suroxides de ces deux métaux. Néan-
moins Thénard considère son existence comme n’étant

point encore suffisamment prouvée. En effet
,

il con-

tient de l’eau, et on peut demander avec raison si les

deux suroxides de nickel ne sont pas au même degré

d’oxidation
,
et s’ils ne diffèrent qu’en ce que l’un con-

tient de l’eau. Cependant le suroxide qu’on obtient en

traitant l’hydrate niccolique par le chlorite potassique,

diffère tout-à-fait, par son aspect, de celui que l’on ob-

tient par le suroxide hydrique
,
quoiqu’ils soient prépa-

rés tous les deux par la voie humide.

Sulfure niccolique. Le nickel se combine aisément

avec le soufre; la combinaison s’opère avec dégagement
de 1umière. Le sulfure qui en résulte est d’une couleur

jaune grisâtre, et jouit de l’éclat métallique; il est attiré

par l’aimant, et dissous par l’acide nitrique et l’eau ré-

gale. A la chaleur rouge, il est décomposé, en produi-

sant une efflorescence d’une belle couleur verte.

On obtient aussi du sulfure niccolique en faisant

fondre l’oxide niccolique avec du soufre, ou en rédui-

sant le sulfate niccolique par la poudre de charbon;

mais, d’après Berthier, il perd par ce dernier moyen une
petite TjLiantité de son soufre.

Le sulfure niccolique se trouve, dans le règne minéral,

cristallisé en aiguilles déliées et capillaires; ce qui lui a

valu le nom de nickel capillaire (haarkies).

Par la voie humide, on obtient le sulfure niccolique

en faisant arriver un courant de gaz sulfide hydrique
dans la dissolution d’un sel niccolique neutre; le nickel

se précipite, jusqu’à ce que la dissolution contienne un
certain excès d’acide. C’est pour cela que, quand on veut

précipiter, à l’aide du sulfide hydrique, d’autres métaux
qui se trouvent dans la dissolution de nickel

,
il faut
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y ajouter un excès d’acide, pour s’opposer a la précipita-

tion du nickel.

Le sulfure niccolique obtenu par ce procédé, est

d’un jaune brun foncé, presque noir. Il se dissout dans

un excès de sulfhydrate; la dissolution a une couleur

jaune brunâtre
,

et quand elle contient beaucoup de

nickel
,
elle est noire et opaque. On s’est donné beau-

coup de peine pour séparer le nickel de l’arsenic
,
à

l’aide du gaz sulfide hydrique : mais on n’y parvient ja-

mais bien; car, en dissolvant le minerai de nickel dans

l’acide nitrique, une partie de l’arsenic passe à l’état d’a-

cide, que le gaz sulfide hydrique ne décompose qu’incom-

plètement. On a prôposé aussi de précipiter une dissolu-

tion de nickel contenant de l’acide arsenique, par le suif-

hydrate ammonique, qui précipite le nickel et non l’a-

cide arsenique
;
mais

,
outre que le nickel est dissous

par un excès de sulfhydrate, il se forme, au moment de

la précipitation, une combinaison de sulfure nicco-

lique et de sulfide arsenique, c’est-à-dire un sulfarsé-

niate niccolique
,
en sorte que le précipité n’est pas

exempt d’arseiiic. Le sulfure niccolique préparé par

la voie humide, se dissout dans l’acide hydrochlorique,

avec dégagement de gaz sulfide hydrique; le sulfarsé-

niate niccolique ne s’y dissout pas.

Lé sulfure niccolique est composé de 64,76 parties

de métal et 35,^4 de soufre, ou too parties de métal y
sont combinées avec 54,4 ^ de soufre.

Arfvedson a découvert un autre degré de sulfuration,

que l’on peut appeler soussulfure de nickel
y

et que

l’on obtient quand on fait passer un courant de gaz hy-

drogène sur du sulfate niccolique chauffé au rouge. Au
commencement do l’opération

,
il se dégage de l’acide

sulfureux et des vapeurs d’eau, et le sel se convertit en

une masse jaune pâle, d’un aspect métallique, qui fond

aisément dans des vaisseaux de verre, quand on élève la

température. Cette combinaison diffère de la précé-

dente ,
en ce qu’elle est plus fusible et que sa couleur

est plus claire. T.e nickel y est combiné avec moitié
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iiioins de soufre que dans le sulfure précédent , c’est-

à-dire que le soussulfure de nickel est composé de lOQ

parties de métal et de 27,20 de soufre.

Phosphure de nickel. Le phosphore se combine ai-

sément avec le nickel
;
la combinaison se présente sous

forme d’une masse blanche, assez fusible, et à cassure

fibreuse. Chauffée à fair libre jusqu’au rouge, elle se

décompose.

Le nickel s’unit au carbone.^ quand on fait fondre

un mélange de ces deux corps. Lorsqu’on dissout le

nickel dans l’acide bydrocblorique
,

il reste du char-

bon
,

qui ressemble par son aspect à la plomba-

Alliages de nickel. Le nickel se combine facilement

avec l’arsenic, et retient ce métal avec force, meme à la

chaleur la plus violente. L’alliage n’est point attirable à

l’aimant. Le règne minéral nous offre deux combinai-

sons d’arsenic et de nickel : celle qui contient moins

d’arsenic a reçu le nom de nickel arserdcal (kupfer-

nickel); elle a une couleur cuivrée, jaunâtre et beau-

coup d’éclat. On l’a rencontrée sous forme cristalline, à

RicbelsdorfdanslaHesse.Dans cette combinaison, les deux
métaux se trouvent réunis en proportions telles, qu’en s’oxi-

dant,rarséniurese convertiten arséniateniccobqueneutre.

La combinaison qui contient plus d’arsenic, est d’une cou-

leur blanche, et quand on la chauffe en vases clos, elle

abandonne de l’arsenic métallique, et se transforme en

nickel arsenical. Les minéralogistes allemands l’appel-

lent arseniknickel. On trouve en outre, à Loos, une
combinaison de sulfure niccolique et d’arséniure nicco-

liqiie, qui est appelée nickelglanz (mine blanche de

nickel
J.
Dans ce minéral, le nickel est combiné à la fois

avec des quantités de soufre et d’arsenic telles, qu’à

l’état oxide, chacun de ces deux corps suffirait à lui seul

pour former un sel neutre avec l’oxide niccolique. Quand
on réduit, par du charbon en poudre, l’arséniate nicco-

lique préparé par précipitation
,
on obtient un culot

métallique blanc, non malléable, dont la (;assure est ‘à
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grain fin
,

et qui n’est point magnétique
;

le nickel y
est combiné avec moitié moins d’arsenic que dans le

nickel arsenical. Une petite quantité d’arsenic, ajoutée

au nickel, ne prive celui-ci, ni de sa malléabilité, ni de

sa vertu magnétique, mais le rend plus fusible; de là

vient que, dans les essais au chalumeau, on obtient

souvent un globule de nickel malléable et magnétique,

quoique le métal pur soit infusible au chalumeau.

Le titane s’allie, par la fusion, au nickel.

Avec yantimoine^ le nickel forme un alliage de cou-

leur plombée.

Sa combinaison avec le zinc se présente sous forme

d’une masse blanche et cassante, qui entre dans la compo-
sition du packfong des Chinois.

L’alliage étain et de nickel est blanc et cassant; à

une température très-élevée, on peut l’enflammer.

Le nickel s’allie, par la fusion, au fer et au cobalt;

mais ces alliages, et en général tous les alliages de

nickel sont peu connus. Il est même beaucoup de

métaux avec lesquels on n’a pas essayé de le com-

biner.

Jusqu’à présent on n’est pas parvenu à unir le nickel

au mercure.

L’alliage de nickel le plus employé est un mélange

de cuivre, d’étain, de zinc et de nickel, qui est connu
depuis long-temps en Chine, sous le nom de packfong
ou tutenag. Sa couleur est blanche, et tire un peu sur

le jaune quand il contient moins de nickel. Il est mal-

léable, et peut être employé à faire des objets coulés,

tels que chandeliers, plaques de harnois, armes, etc.,

pour la fabrication desquels il est préférable au bronze

ordinaire, tant à cause de sa stabilité que par rapport

à Funiformité de sa teinte, qui permet de le nettoyer

chaque jour; tandis qu’on ne peut en faire autant à

l’argenture
,
sans la détruire. D’après des renseignemens

plus récents
,

les Chinois se servent de deux espèces de

packfong. L’une est blanche, et contient davantage de

nickel; elle est d’un prix élevé, et l’exportation en est
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défendue. L’autre est jaunâtre, et est exportée en grande

quantité. Gahn ayant trouvé de la pyrite nickélifère dans

les environs de Faliîun, la fît servir à l’établissement d’une

fabrique de packfong,qui cependant ne subsiste plus. Si je

ne me trompe, c’est lui aussi qui a découvert que la cou-

leur blanche du métal malléable des Chinois est due à

la présence du nickel. Aujourd’hui, l’Allemagne fabrique

de grandes quantités de cet alliage, que l’on y nomme
argentan. On mêle les métaux qui le composent en dif-

férentes proportions, mais c’est toujours du laiton, au-

quel on ajoute depuis un quart jusqu’à un tiers de son

poids de nickel.

Jusqu’à présent le nickel a été peu employé dans les

arts; on s’en sert uniquement pour la fabrication du
packfong. Tupputi, en examinant l’action des sels nic-

coliques sur des chiens, a trouvé qu’ils excitent un vo-

missement violent, avec des mouvemens convulsifs, sans

toutefois tuer l’animal. Ces faits ont été confirmés par

les expériences de C. G. Gmelin.

ly. Du cobalt.

Le cobalt se trouve, dans le règne minéral, combiné
avec l’arsenic et le soufre, et formant un minéral cris-

tallisé, connu sous le nom de cobalt gris (glanz kobalt) :

on le rencontre aussi en combinaison avec le fer et l’ar-

senic, dans le cobalt arsenical (speiss kobalt); quel-

quefois il se présente à l’état d’oxide et d’arséniate,

mais très- rarement à l’état de sulfate. La mine de co-

balt la plus recherchée^ est celle de Tunaberg, dans la

Sudermanie. Enfin, ce métal se rencontre dans presque

toutes les pierres météoriques.

Les minerais de cobalt ont été employés de très-

bonne heure pour colorer le verre en bleu. Un fabricant de

verre en Allemagne, nommé Schurer, passe pour les avoir

employés le premier, en 1 54o. Le métal lui-même fut décou-

vert, en 1733, par un chimiste suédois, nommé Brandt.

Son nom vient de cobold, cobalus

.

dénomination sous

laquelle les ouvriers superstitieux du moyen âge dési-

' III. i5



DU COBALT.226

gnaient un mauvais génie des mines, et il paraît que les

mines de cobalt ont reçu ce nom, parce que les mineurs

étaient trompés par leur apparence avantageuse. Plus

tard, lorsque les fabriques de verre et de porcelaine

s’en servirent en grande quantité comme colorant, les

mines de cobalt furent exploitées avec beaucoup de bé-

néfice.

Comme le cobalt n’est pas employé a l’état métal-

lique, on ne le réduit jamais en grand : les chimistes le

préparent eux -mêmes, et c’est une chose très - difficile

que de l’obtenir à l’état de pureté parfaite. En général,

on suit les mêmes procédés que ceux qui servent pour

l’extraction du nickel. L’arsenic et les autres métaux
étrangers sont éliminés par les moyens que j’ai indi-

qués, jusqu’à ce qu’il ne reste plu^ que du nickel. Ces

deux métaux s’accompagnent toujours l’un l’autre, si

bien que je ne sache pas qu’on ait jamais trouvé l’un

d’eux, sans qu’il contînt quelques traces de l’autre.

Pour débarrasser le cobalt du nickel, on emploie, de

préférence, la méthode qui a été trouvée par Laugier.

IjCS oxides sont précipités par le carbonate potassique

ou sodique, et bien lavés; on verse ensuite dessus une

dissolution d’acide oxalique, jusqu’à saturation complète.

Un excès d’acide ne dissout
,
ni l’un, ni l’autre. On dé-

cante la liqueur et on dissout les oxalates dans l’ammo-

niaque caustique; après quoi on étend la dissolution, et

on l’abandonne à elle-même dans un vase dont la forme

facilite l’évaporation. L’ammoniaque se volatilise, et le

sel niccolique se précipite sous forme d’une poudre

verte, tandis que le sel cobaltique reste en dissolution.

On décante la liqueur limpide, et si dans l’espace de

vingt-quatre heures, elle ne dépose plus de sel niccoli-

que, on l’évapore à siccité. Elle est alors exempte de

nickel; mais le sel niccolique, qui s’est déposé, contient

du cobalt, dont on peut le débarrasser par les procédés

que j’ai fait connaître précédemment.

Si au contraire on s’est servi, pour séparer le nickel

du cobalt, de la méthode de Philips (^voyez page 21 5 ),
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on obtient
,
après la precipitation du nickel par la po-

tasse caustique, le cobalt dissous dans la liqueur am-
moniacale, que l’on évapore; l’oxide cobaltique se dé-

pose sous fôrine d’une poudre brune.

L’oxide cobaltique ne partage pas la propriété qu’a

l’oxide niccolique
,
d’etre réduit par la seule action de

la chaleur; et afin d’éviter pendant la réduction la pré-

sence d’un excès de charbon, on emploie de préférence

l’oxalate cobaltique, qui se transforme à une haute tem-

pérature en gaz acide carbonique et en cobalt métalli-

que
;
on -couvre ce dernier de verre exempt de métal,

et réduit en poudre, et on le fond dans un creuset luté,

absolument comme pour le nickel. L’oxide cobaltique

peut aussi être réduit à l’aide du gaz hydrogène; le mé-
tal qu’on obtient ainsi est tout aussi pyrophorique que

le nickel, surtout s’il renferme une terre, par exemple

de ralumine.

On n’a pas encore étudié les propriétés du cobalt,

dans l’état de pureté dans lequel on l’obtient par la mé-
thode qui vient d’être décrite. Le cobalt qu’on se pro-

cure d’après les procédés anciens
,
et par la réduction

au moyen de l’huile et du charbon en poudre, n’est

certainement point exempt de nickel; sa couleur est

grise
,
mais plus blanchâtre que celle du fer

;
il est cas-

sant, mais on prétend qu’au rouge obscur il devient lé-

gèrement malléable. Il est assez réfractaire, puisqu’il exige,

pour se fondre, i3o degrés Wedgewood, et cristallise,

par le refroidissement, en prismes irréguliers
,
que l’on

' aperçoit, lorsqu’après avoir laissé figer la surface du mé-
tal, on la perce pour 'faire couler la portion encore li-

quide, contenue au centre de la masse. Il ne se volatilise

à aucune température. On a différentes données sur sa

pesanteur spécifique : d’après Tassaert elle est de 8,538,

d’après Lampaduis de 8 ,7 ;
enfin j’ai trouvé de 8,5 i3i

le poids spécifique d’un morceau de cobalt pur et bien

fondu. Il est attiré par l’aimant, même lorsqu’il est exempt

de fer; mais une très-petite quantité d’arsenic suffit pour

lui faire perdre cette propriété. Par la touche avec un
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aimant
,

il acquiert et conserve un faible magnétisme.

Le cobalt n’est attaqué ni par l’air, ni par l’eau, mais,

à la chaleur rouge, il s’oxide avec lenteur, et à une
très-haute température, il s’enflamme et brûle avec une
flamme rouge. Les acides sulfurique et hydrochlorique

étendus le dissolvent lentement à l’aide de la chaleur,

avec dégagement de gaz hydrogène. L’acide nitrique le

dissout avec une grande facilité
;

les dissolutions sont

foncées et d’une belle couleur rouge.

Oxides de cobalt. Le cobalt paraît avoir trois de-

grés d’oxidation.

T® Oxide cohaltique. On l’obtient, soit quand on

calcine fortement le cobalt à l’air libre, soit quand on dis-

sout ce métal dans l’acide nitrique, ou dans l’acide hydro-

chlorique bouillant et qu’on précipite la dissolution par

un carbonate alcalin. L’oxide qui provient de la calcina-

tion du carbonate cobaltique précipité est d’un gris cendré,

et celui qu’on obtient par la combustion du métal estbleuou

bleu grisâtre. Précipité par la potasse caustique de sa disso-

lution dans les acides, il est d’une belle couleur bleue;

et quand le précipité a bouilli pendant quelque temps,

il devient peu à peu violet, et quelquefois d’un rouge

sale. D’après Proust
,
ce précipité rouge sale est de Vhjr-

drate cohaltique ; quand on le calcine dans une cor-

nue, il donne de l’eau, et laisse l’oxide avec sa couleur

d’un gris-cendré. Si l’on abandonne à l’air libre l’oxide

cobaltique précipité par un alcali caustique, il se colore

peu à peu en vert sale
,
et conserve cette teinte, quand

on le sèche sans le chauffer auparavant. L’oxide bleu

est plus sujet à ce changement que l’hydrate qu’on peut

conserver sans altération, quand on le fait sécher rapi-

dement, et qui n’éprouve plus le moindre changement

une fois qu’il est sec. On obtient le même oxide vert,

en versant une dissolution de cobalt dans de l’eau froide

et aérée
,
contenant un peu de potasse caustique

;
mais

il ne prend pas naissance, quand l’eau a été préalable-

ment purgée d’air par l’ébullition
;

il ne se dépose alors

que de l’oxide bleu. Proust a prouvé que c’est une combi-



OXIDE COBALTJQIJE. 2^9
\

liaison de l’oxide cobaltique avec le suroxide de cobalt
,

par(;e que, traité par le vinaigre, il lui cède de l’oxide

cobaltique, tandis que le suroxide reste.

L’oxide cobaltique se dissout par la fusion dans les

flux vitreux
,

et leur communique une couleur qui pa-

raît bleue à la lumière du jour, et violette à celle d’une

bougie, ou bien rougeâtre quand l’oxide se trouve

disséminé dans une grande quantité de flux. Pour colo-

rer le verre, il faut une si petite quantité d’oxide, que

certainement nulle matière colorante n’a autant d’inten-

sité que celle-là. Par une trop grande quantité d’oxide,

le verre devient noir. Si l’on fait fondre de l’oxide co-

baltique avec du borax, et que l’on dissolve la masse

vitreuse dans l’eau, à l’abri du contact de l’air, l’oxide

reste sous forme d’une masse bleue volumineuse. Si l’on

chauffe l’oxide avec du verre de borax sur un têt de

porcelaine, il passe à un plus haut degré d’oxidation
,

et l’on obtient une masse noire qui
,
mêlée avec de

l’oxide manganique, sert de coideur noire dans la pein-

ture sur émail, et qui, calcinée jusqu’au rouge cerise,

repasse à l’état de verre bleu.

L’oxide cobaltique se combine avec les alcalis, et

peut-être aussi avec les terres. Fondu avec la potasse

caustique, il s’y dissout et lui communique une couleur

bleue; sa dissolution est décomposée par l’eau et par

l’air libre: dans le premier cas, il se précipite de l’oxide,

dans le deuxième, du suroxide. L’ammoniaque et le

carbonate ammonique dissolvent l’oxide cobaltique, en

prenant une couleur rouge
;
la potasse caustique ne le

précipite point de cette dissolution. Il est probable que

l’oxide cobaltique, de même que l’oxide niccolique, a

de l’affinité pour d’autres bases salifiables encore, et que

l’ammoniaque ne dissout pas tout l’oxide cobaltique con-

tenu dans ces composés.

Les combinaisons les plus remarquables que forme

l’oxide cobaltique avec les bases
,
sont celles qui résul-

tent de son union avec la magnésie, l’alumine et l’oxide

zincique. Si l’on verse du nitrate cobaltique sur de la
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magnésie
,
qu’on sèche et qu’on calcine celle-ci

,
elle

prend une teinte rose qui est faible
,
mais si caractéris-

tique, que, dans les essais au chalumeau, on reconnaît

la présence de la magnésie dans des minéraux qui ne

contiennent ni des oxides métalliques, ni de l’alumine,

en triturant le minéral avec de l’eau
,

faisant tomber

une goutte du mélange sur du charbon, séchant la goutte,

et y ajoutant un peu de nitrate cobaltique, séchant de

nouveau, et faisant fortement rougir le mélange. Après

le refroidissement, la masse est toujours d’un rouge

pâle, mais plus ou moins prononcé, suivant qu’elle con-

tenait plus ou moins de magnésie. Si on parvient

à la fondre, la couleur acquiert plus d’intensité en-

core.

On obtient la combinaison de l’oxide cobaltique avec

l’alumine
,
en mêlant un sel d’alumine exempt de fer,

par exemple, de l’alun de Rome, avec une dissolution

de cobalt parfaitement pure
,

précipitant la liqueur

par un alcali, lavant le précipité avec soin, le séchant

et le calcinant fortement. On obtient ainsi une belle

poudre bleue que l’on peut comparer à l’outremer pour

la pureté de la teinte, et à laquelle on donne plus ou

moins d’intensité, en y faisant entrer des proportions

diverses de cobalt. Mais, pour que cette couleur soit

parfaite
,

il est nécessaire que les matières qui servent

à sa préparation soient entièrement exemptes de fer et

de nickel. On peut aussi l’obtenir en versant du nitrate

cobaltique sur de l’alumine déjà précipitée
,

faisant

sécher le mélange et calcinant le résidu. La couleur bleue

de ce produit peut servir à reconnaître ralumine au

chalumeau
,

et à découvrir la présence de cette terre

dans des minéraux qui ne contiennent point d’oxides

métalliques. La masse devient bleue par la calcination;

mais il faut prendre garde qu’elle n’entre en fusion, car

alors elle bleuirait, même quand elle ne contiendrait

point d’alumine. Cette couleur bleue a été découverte

par Gabn, ainsi que l’emploi de l’oxide cobaltique, comme
réactif dans les essais au chalumeau. Au jour^ elle peut
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remplacer l’outremer; mais à la lumière du feu elle a

une teinte violette comme tous les bleus de cobalt.

On prépare la combinaison de l’oxide cobaltique avec

l’oxide zincique de la même manière que celle avec l’a-

lumine
,
sauf qu’on emploie, à la place d’un sel alumi-

nique, un sel zincique exempt de fer. Après avoir été calci-

née
,
cette combinaison est d’un assez beau vert; elle a été

découverte par Rinman
,
et a reçu par cette raison le nom

de vert de Rinman. On ne s’en sert pas, parce que sa

beauté ne répond pas au 'prix élevé auquel elle revient.

D’après l’analyse de Rotboff, la composition de l’oxide

cobaltique se rapproche tellement de celle de l’oxide nic-

colique, qu’on pourrait la regarder comme tout-à-fait

identique; loo parties .de cobalt y sont combinées avec

*Ay,097 d’oxigène, ou y8,68 parties de métal absorbent

21,82 parties d’oxigène pour le produire.
2*^ Suroxide de cobalt. On l’obtient en chauffant au

contact de l’air l’oxide cobaltique récemment précipité,

ou bien en agitant cet oxide avec une dissolution de chlorite

calcique; l’oxide prend une couleur brune, qui finit par

devenir noire. A l’état de poudre
,

le suroxide a la cou-

leur de la terre d’ombre. On le rencontre quelquefois

dans le règne minéral. A la chaleur rouge cerise il dé-

gage de l’oxigène, et se réduit à l’état d’oxide cobalti-

que. Il ne se dissout dans aucun acide, à l’exception de

l’acide bydrochlorique, et cet acide le transforme en

chlorure cobaltique, avec dégagement de chlore. On ob-

tient aussi du suroxide de cobalt, en chaidfant du ni-

trate cobaltique jusqu’à ce que l’acide nitrique soit dé-

composé; pendant la calcination, le suroxide se forme

peu à peu. Si l’on met le suroxide de cobalt en diges-

tion dans de l’ammoniaque, il se dissout; une partie de

l’ammoniaque se ‘décompose, et il se dégage du gaz ni-

trogène. D’après l’analyse de Rotboff, il est formé de

28,90 parties d’oxigène, et de '71,10 de cobalt; par con-

séquent, il contient 4076^ parties d’oxigène sur 100 de

métal
,
ou une fois et demie plus d’oxigène

,
que l’oxide

cobaltique.

8° Acide cobaltique. Si l’on verse dans un vase clos
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de l’ammoniaque sur un sel cobaltique, une partie de
l’oxide se dissout, et une autre reste sous forme de pou-
dre bleue. La dissolution renferme un sel double cobal-

tique et ammonique. Mais si l’on opère au contact de

l’air, l’oxide se dissout peu à peu, en passant à un plus

haut degré d’oxidation, et la liqueur prend une couleur

plus foncée. Si l’on se sert
,
pour cette expérience, du ni-

trate cobaltique, on obtient un sel ammonique cristal-

lisé, qui paraît être une combinaison de nitrate et de

cobaltate ammoniques. Jusqu’à présent nous ne savons

rien de plus sur l’acide cobaltique, et le peu de notions

que nous possédons à cet égard sont dues aux obser-

vations de L. Gmelin. Brugnatelli annonça déjà, en

1797, l’avoir découvert, quoique à tort; mais Fiedler

indiqua, en 1801 ,
d’une manière très-positive, que la

combinaison ci-dessus mentionnée avec l’acide nitrique

et l’ammoniaque, contenait de l’acide cobaltique. Pfaff

avait aussi clierché à prouver que l’oxide cobaltique

passe, dans la liqueur ammoniacale, à un plus haut de-

gré d’oxidation. L. Gmelin présume que l’acide cobalti-

que contient, pour la même quantité de cobalt, deux

fois autant d’oxigène que l’oxide cobaltique.

Sulfure cobaltique. La combinaison du soufre et du
cobalt est accompagnée d’un dégagement de lumière, et

le sulfure qui en résulte entre en fusion à la chaleur qui

se développe. Il est d’un jaune gris, doué de l’éclat mé-
tallique et cristallin. On obtient la même combinaison

quand on chauffe au rouge un mélange d’oxide cobal-

tique et de soufre, ou d’oxide cobaltique, de soufre et

de potasse. Dans le dernier cas, le sulfure ressemble à

la plombagine. Pour préparer le sulfure cobaltique par

la voie humide, on fait arriver un courant de gaz sul-

fide hydrique dans la dissolution d’un sel cobaltique

neutre; quand la liqueur est devenue acide jusqu’à un
certain point, la précipitation s’arrête. Par conséquent

,

lorsqu’on ajoute de l’acide à une dissolution de cobalt,

ce métal n’est pas précipité, et on peut le séparer par

ce moyen des métaux dont les dissolutions acides sont

précipitées par le gaz sulfide hydrique. Si l’on opère
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sur de l’acétate cobaltique en dissolution étendue
,

la

plus grande partie du métal est précipitée. On ob-

tient le même sulfure en mêlant les sels cobaltiques avec-

un sulfhydrate; il se forme un précipité "noir, qui

n’est pas soluble dans un excès du précipitant. Lors-

qu’on fait digérer le sulfure cobaltique avec de l’hydrate

potassique, il donne une dissolution brune. Il est com-
posé de 64,72 parties de cobalt, et 35,2 8 de soufre, ou
de 100 du premier, et 54,5 1 du second.

Arfvedson a trouvé que quand on fait passer du gaz

hydrogène sur du sulfate cobaltique chauffé au rouge,

ce sel se décompose; il se forme de beau et du gaz acide

sulfureux, et il reste une combinaison d’oxide et de sul-

fure cobaltiques, sur laquelle le gaz hydrogène n’exerce

plus d’action. Dans cet oxisulfure, le cohalt est partagé

également entre le soufre et l’oxigène
;

les acides en

dissolvent Toxide cobaltique, et laissent le sulfure, qui

n’est attaqué que par l’acide hydrochlorique concentré,

et seulement avec lenteur.

Sesquisulflire de cobalt. En faisant passer un cou-

rant de gaz sulfide hydrique sur l’oxisulfure cobaltique,

dont il vient d’etre question
,
Arfvedson a obtenu un

plus haut degré de sulfuration du cobalt, qui ne con-

tenait pas tout-à-fait une fois et demie autant de soufre

que le sulfure cobaltique, et dont il n’a pas étudié les

propriétés. Quand on chauffe le suroxide de cobalt dans

du gaz sulfide hydrique, en ayant soin de ne pas élever

la chaleur jusqu’au rouge, on obtient aussi du sesqui-

sulfure. Il est d’un gris foncé. On le rencontre dans le

règne minéral.

Bisulfure de cobalt. D’après Setterberg on l’obtient,

quand on mêle du carbonate cobaltique avec une fois

et demie son poids de soufre
,
et qu’on chauffe lentement

le mélange dans une cornue de verre; il se dégage du

gaz acide carbonique
,
du gaz acide sulfureux et de

l’eau. On continue à chauffer jusqu’à ce qu’il ne dis-

tille plus de soufre, avec la précaution de ne pas élever

la chaleur jusqu’au rouge
,
parce que la combinaison
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serait détruite. Le bisulfure de cobalt se présente sous

forme d’une poudre noire, privée de tout éclat. Aucun
acide ne l’attaque, si l’on excepte l’acide nitrique et

l’eau régale
;

il n’est pas dissous par les alcalis causti-

ques. Si l’acide hydrochlorique ou la dissolution de po-

tasse caustique lui enlèvent quelque chose, c’est parce

qu’il contient en mélange une certaine quantité de sul-

fure cobakique. Quand on traite le sesquisulfure de co-

balt par l’acide liydroehlorique
,
une partie du sulfure

se dissout avec dégagement de gaz sulfide hydrique
,
et

il reste du bisulfure de cobalt. Si on lave bien ce der-

nier, quelques înstans après qu’il vient d’être préparé,

et qu’on le fasse sécher, il devient acide pendant la

dessiccation, comme le sulfure platinique, et se con-

vertit partiellement en acide sulfurique et en sulfate co-

baltique. D’après l’analyse de Setterberg, il est formé

de 471^47 parties de cobalt, et 5^,1 53 de soufre, et

J 00 parties de métal y sont combinées avec 109 ou

deux fois autant de soufre que dans le sulfure cobal-

tique.

Phosphure de cobalt. On l’obtient par le procédé

ordinaire
;

il est très-fusible
,
d’un blanc bleuâtre et cas-

sant; il se ternit à l’air, et contient, dit-on, 0,06 de

phosphore.

Alliages de cobalt. Le sélénium s’unit au cobalt,

avec dégagement de lumière; il en résulte une masse

fondue, d’un gris foncé, douée de l’éclat métallique et

d’une cassure lamelleuse.

arsenic et le cobalt s’allient facilement. Ce com-
posé se rencontre dans le règne minéral

,
et fait partie

du minerai ordinaire de cobalt. Distillé dans des vais-

seaux clos, il est décomposé; une partie de l’arsenic

se sublime, et il reste du cobalt moins chargé d’arsenic.

L’arséniure de cobalt se fond
,
à une température éle-

vée, en une masse blanche, cassante, nullement magné-

tique. Le minerai de cobalt connu sous le nom de

cobalt gris est une combinaison de cobalt, de soufre

et d’arsenic, dans une proportion telle
,
que si ces der-
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niers venaient à s’acidifier, chacun d’eux formerait à lui

seul un sel neutre
,

avec tout le cobalt converti en

oxide.

Le cobalt forme avec \antimoine un alliage cassant.

J’ai déjà parlé de ses combinaisons avec les métaux

nobles.

Il ne s’unit pas immédiatement au mejxure^ et on ne

connaît aucun amalgame de cobalt.

On ne parvient pas facilen^nt à l’unir au zinc;

quelques chimistes prétendent même qu’il est impossi-

ble d’allier ces deux métaux.

Avec Xétain
^

il donne un alliage blanc bleuâtre,

un peu ductile.

On n’a pas pu le combiner avec le bismuth.

Il s’allie difficilement au plomb ; et
,
après avoir fondu

le mélange des deux métaux
,
on trouve que ces derniers

forment deux coucbes distinctes, contenant chacune une

faible quantité de l’autre métal. Gmelin dit qu’il est par-

venu à les allier en toutes proportions, en mettant des

disques de plomb dans un creuset
,

les saupoudrant de

cobalt, puis de charbon. Les alliages conservent en gé-

néral les caractères du métal qui prédomine, mais ils

sont tous peu malléables et plus durs que le plomb.

Le colbat n’est employé que pour colorer le verre et

les émaux, et pour préparer la couleur bleue qui ré-

sulte de sa combinaison avec l’alumine. Dans le com-
merce on trouve le cobalt, soit à l’état de minerai brut,

enveloppé dans du papier, portant le cachet de la mine,

pour prévenir des falsifications; soit à l’état de chaux
métallique

(
sous-arséniate cobaltique)

;
soit à l’état de

minerai grillé, qui, mêlé avec le double de son poids

de quartz en poudre, et imbibé d’eau, est tassé dans

des tonneaux, ou il durcit beaucoup, et prend alors le

nom de safre ; soit enfin à l’état de verre bleu, plus

ou moins foncé
,

et réduit en poudre d’une finesse va-

riable
,
qu’on appelle smalt. Plus la poudre est fine, et

plus il doit contenir de cobalt, pour conserver sa cou-

leur bleue. On l’assortit par numéros
,

et l’on donne
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ordinairement le nom à'Eschel à la poudre la plus fine.

On se sert du smalt pour colorer Tamidon en bleu, et

pour débarrasser le papier de sa nuance jaune
;
mais le

papier ainsi préparé use rapidement les plumes. L’o-

deur arsenicale qui se dégage souvent du papier qui

brûle, provient du smalt.

1 8. Dufer.

Le fer est le métal lefplus remarquable; il est connu
de toute antiquité, et il a marcbé pas à pas avec la ci-

vilisation dont il est presque une condition indispensa-

ble
,
par ses nombreuses applications. Il est répandu

dans tôute la nature. On le trouve dans le règne ani-

mal et végétal, et il existe très-peu de minéraux qui

n’en contiennent plus ou moins.

On rencontre rarement le fer à l’état métallique, et

presque tout le fer natif qu’on trouve dans la nature,

est renfermé dans des pierres météoriques
,
tombées

du ciel. Cependant on prétend qu’il a été découvert aux
Etats-Unis, non loin de Canaan, dans du schiste chlo-

riteux, un filon large de deux pouces, et rempli de fer

natif. Ace qu’il paraît, ce fer est traversé par des feuilles

de graphite, et bordé des deux côtés de graphite. Sa pe-

santeur spécifique varie de 5,90 à 6,71. Quand on le

dissout, il laisse 0,06 à 0,07 de graphite; il contient

çà et là des morceaux de quartz
,
mais paraît être

exempt de tout autre métal. En outre, on trouve dans

fOural une espèce de fer natif qui accompagne le pla-

tine, ainsi que je l’ai déjà dit à l’article de ce dernier

métal. Le plus ordinairement on trouve le fer à l’état

d’oxide ou de sulfure. Les minéraux qui contiennent du
fer en quantité assez grande

,
et dans un état tel qu’on

puisse avec avantage l’extraire et le purifier, sont appe-

lés minerais defer; il y en a de différentes espèces, et

la qualité du fer qu’ils fournissent varie suivant qu’ils

sont eux-mêmes plus ou moins exempts d’autres mé-
taux, de soufre et de phosphore. Les meilleurs mine-

rais de fer se rencontrent dans les terrains primitifs, où
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ils forment ordinairement des couches très-fortes. Ce
sont les minerais de cette espèce qu’on exploite géné-

ralement en Suède
;

savoir :

i® Le fer magnétique
^
qui tantôt joue lui-même le

rôle d’un aimant, tantôt est seulement attiré par lui.

Ces minerais sont d’un gris noirâtre
,
plus ou moins

hrillans, et donnent par la trituration une poudre noire,

(|ui suit l’aimant. Ils ne sont pas formés, comme on l’a

cru généralement, d’oxide ferreux, mais ils résultent

d’une combinaison d’oxide ferreux et d’oxide ferrique

,

dans laquelle ce dernier est prédominant. L’acide hy-

drochlorique les dissout
,
en prenant une couleur jaune-

rougeâtre foncée
,
qui tire un peu sur le vert.

oP Le fer oligiste

,

tantôt en morceaux cristallisés,

hrillans, durs et d’un gris d’acier, tantôt en écailles,

qui sont réduites par la trituration en une poudre

rouge. On le désigne aussi par le nom ééhématite.

C’est ordinairement de l’oxide ferrique pur; cependant

il est rare de le trouver tellement exempt d’oxide fer-

reux, qu’il n’exerce aucune action sur l’aiguille ai-

mantée.

Les minerais de fer, qu’on rencontre dans d’autres

pays
,
sont :

I® Le fer spathique, qui se présente en filons
,
et qui

est souvent blanc ou brunâtre. Il consiste en carbonate

ferreux , et on l’exploite dans quelques contrées
,
quoi-

qu’il soit accompagné de minéraux qui nuisent ordi-

nairement à la qualité du fer. On croit qu’il fournit un
fer très-propre à la fabrication de l’acier.

Les terrains plus modernes, surtout ceux de for-

mation secondaire et tertiaire, contiennent des masses

considérables de minerais de fer, dans lesquels une ar-

gile pénétrée de carbonate ferreux
,
d’hydrate ferrique

et de silicate ferreux, accompagne les couches de bouille,

et fournit les matériaux nécessaires à la fabrication

d’une immense quantité de fer, surtout en Angleterre.

3° On trouve dans les terrains d’alluvîon des mine-

rais de fer limoneux, qui consistent principalement en
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hydrate ferrique, assez souvent mêlé avec du phosphate
ferrique, et que Ton exploite aussi dans quelques loca-

lités de la Suède.

Le fer qu’on a extrait des minerais provenant des

terrains modernes
,

est toujours de qualité inférieure.

Or, comme les minerais de fer des formations pri- .

mitives appartiennent à la Suède
,
à la Norwége et à

la Russie, tandis que ceux des formations plus modernes
sont les plus répandus dans les autres pays de l’Europe,

les fers fabriqués dans le Nord sont préférés de beau-

coup à tous les autres.

[\ Les terrains volcaniques produisent aussi un mi-

nerai de fer, qui donne une grande quantité de bon fer.

Il forme un sable noir qui consiste en titanate ferreux
;

mais il n’y a qu’un petit nombre de localités qui en con-

tiennent une assez grande quantité pour qu’on puisse

s’en servir à la fabrication du fer.

Voici comment on procède pour extraire le fer- de ses

minerais. On commence par griller ceux-ci, puis on en

mêle plusieurs ensemble, suivant qu’on a trouvé par ex-

périence qu’un pareilrnélange est plus fusible, et donne
un meilleur fer

;
cet assortiment des minerais est sou-

vent d’une haute importance, soit par rapport à la quan-

tité de fer que l’on peut extraire, dans un temps déter-

miné, des matériaux qu’on exploite, soit par rapporta

sa qualité. Pour assortir les minerais de fer d’une ma-
nière convenable, d faudrait avoir une connaissance à

peu près exacte de leur composition, et des corps qui

constituent leurs gangues. Mais jusqu’à présent ce sujet

a peu excité l’attention des savans; cependant l’exploi-

tation du fer aurait certainement gagné beaucoup
,

si

l’on avait soumis les minerais ferrifères à des recher-

ches analytiques aussi exactes que celles qu’on a faites,

souvent par simple curiosité, de la plupart des autres

minéraux. Comme les intérêts économiques dirigent ra-

rement le véritable savant, parce qu’il n’y participe

presque jamais, on peut attendre peu de lui sous ce

rapport ; mais nous avons lieu d’espérer que d’habiles
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maîtres de forges trouveront utile à leurs propres in-

térêts de consacrer une partie de leur temps à des re-

cherches de ce genre.

On ajoute de la pierre calcaire à l’assortiment des mi-

nerais, tant dans la vue d’avoir un fondant, c’est-à-dire

de vitrifier les minéraux étrangers qui sont contenus

dans le minerai
,

et qui empêcheraient la réunion du
fer réduit, que pour séparer diverses matières qui pour-

raient nuire à la qualité du fer. On dispose le mélange
par couches, avec du charbon, dans un haut fourneau.

Sous ce nom on désigne un grand fourneau de fusion
,

dont la forme intérieure représente celle de deux creu-

sets, d’égale grandeur, renversés l’un sur l’autre, et

dont le supérieur n’a point de fond. A la partie infé-

rieure du fourneau se trouve un espace destiné à rece-

voir le métal fondu, et muni d’une ouverture latérale,

qui permet au fer fondu de s’écouler; pendant lA)péra-

tion, cette ouverture est bouchée avec du sable. Un peu
au-dessus de cet espace, on ménage une autre ouver-

ture par laquelle passent les tuyères des soufflets. Le
haut fourneau est chauffé lentement, afin d’éviter qu’une

élévation trop rapide de la température ne le fasse écla-

ter et quand il a atteint la chaleur convenable
,
on y

introduit le mélange des minerais, alternativement avec

des couches de charbon
,
après quoi on fait marcher les

soufflets sans interruption. La masse s’affaisse à mesure
que le charbon brûle; on remplit alors le vide par de

nouvelles couches de minerai et de charbon, qu’on in-

troduit par le haut du fourneau. Ordinairement on con -

tinue ainsi dans les cantons de la Suède
,
qui possèdent

des mines de fer, depuis Noël jusqu’en été, et pendant
ce temps chaque haut fourneau est dans une activité

constante jour et nuit. Pour entretenir d’une manière
avantageuse la marche de l’opération

,
il faut plus d’ex-

périence que de connaissances théoriques; car, par ces

dernières, on n’a encore rien pu déterminer à priori.

D’après les expériences que Sefstrôm vient de faire, la

réduction du fer s’opère déjà par le gaz oxide carboni-

que, près la sortie de ce gaz par l’ouverture supérieure



DU FER.^40

du haut fourneau. Plus bas ou la chaleur est plus forte

le fer entre en fusion en se combinant avec du charbon
;

ce dernier réduit en même temps une plus ou moins

grande proportion des autres corps réductibles que con-

tenait le minerai, tels que le soufre, le phosphore, le

silicium, le magnésium, le manganèse, etc. Le charbon

rend le fer plus fusible qu’il ne l’est à l’état de pureté,

mais il lui fait perdre sa ductilité. La chaux et les miné-

raux terreux qui constituent la gangue de la mine, se

fondent en un verre opaque, appelé laitier. Ce verre coule

avec le fer fondu jusqu’au sol du fourneau, ou ils se

séparent en deux couches, dont la supérieure est com-

posée de laitier qui garantit l’autre
(
le fer fondu

)
de

l’influence de l’air. Le laitier produit souvent des com-

binaisons cristallisées qui ressemblent tellement a celles

qu’on trouve dans le règne minéral
,
qu’on ne peut s’em-

pêcher de conjecturer que la formation de ces dernières

a aussi été le résultat de la fusion des substances minérales.

Les combinaisons qu’on trouve le plus habituelle-

ment cristallisées dans les scories des hauts fourneaux,

sont, d’après Mitscherlich
,
des bisilicates ([) calcique

et magnésique, quelquefois avec des traces de bisilicale

ferreux
;

ils ont absolument la même forme cristalline

que le pyroxène.

Plus la réduction du fer est complète, moins aussi le

laitier retient de fer; et il est présumable qu’avec le

temps, et lorsqu’on aura mieux étudié la nature du lai-

tier, on sera plus à même que ne le sont aujourd’hui

les maîtres de forges, de régler l’assortiment des mine-

rais, et de s’assurer ainsi le résultat le plus favorable qu’on

puisse obtenir. Le laitier s’assemble en quantité bien

plus grande que le fer réduit, raison pour laquelle il

faut le faire écouler de temps à autre par une ouverture.

Lorsque le fer fondu remplit l’espace qui lui est destiné

sur le sol du fourneau, on retire le sable, et on débouche

l’âtre : le métal coule dans des moules en sable, oîi il

(i) J’entends par bisilicate, un silicate dans lecpiel l’oxigène de

l’acide silicique est double de celui de la base.
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se solidifie et forme des gueuses. On l’appelle alorsfonte
ou fer cru.

La fonte est un mélange de substances réduites, dont

la masse principale consiste en fer combiné avec du car-

bone; les proportions de ce dernier varient beaucoup,

et exercent une grande influence sur son aspect 'et sur

ses propriétés. Pour rendre ce fer malléable
,

il est ne-

cessaire de brûler le carbone, ainsi que tous les corps

métalliques qu’il peut contenir. Cette opération est exé-

cutée dans des fourneaux particuliers
,
où la fonte est

fondue sous une couche de charbon et de scories (ob-

tenues dans des opérations précédentes), pendant que

l’air qui provient des soufflets, agit sur sa surface. Ces sco-

ries se forment par la combustion du fer; l’acide silicique

contenu dans les cendres des charbons brûlés, produit

avec foxide ferreux un silicate fusible ,dans lequel l’oxide

ferreux contient, tantôt autant d’oxigène que l’acide si-

licique, tantôt davantage. Le fer s’oxide en même temps

que le charbon, et l’on a soin de brasser le liquide, afin

que les scories se mêlent avec le fer fondu. Quand la

masse est arrivée à une certaine température, le carbone

de la fonte se transforme en gaz oxide carbonique, aux
dépens de l’oxigène contenu dans les scories qui se trouvent

mêlées à la fonte, et la masse fondue entre dans une
espèce d’ébuilition

;
les bulles qui s’en dégagent brûlent

à la surface du fer, de sorte que celui-ci est recouvert

de flammes étincelantes. La masse de fer devient peu à

peu moins fluide, et semblable à une sorte de bouillie;

elle finit par se solidifier quand la plus grande parti»e du
charbon a été brûlée, et qu’il ne reste plus que du fer.

Cette opération est connue sous le nom di affinage y
et

la masse de fer refroidie reçoit le nom de fer affiné.

En Suède, on appelle cette méthode de préparer du fer

ductile, affinage allemand.

Une autre méthode de brûler le carbone de la fonte

constitue l’affinage wallon, dont on se sert dans les forges

d’une partie de la province Upland, où l’on exploite les

mines de fer de Dannemora. Par ce procédé, on fond

IIÎ. i6
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une moindre quantité de fer à la fois, le charbon de la

fonte brûle aux dépens de l’air, on consomme davantage

de combustible et, en outre, il se brûle plus de fer :

mais en revanche le métal est moins sujet à contenir

des scories et des corps étrangers, et devient plus ho-

mogène.

Le fer affiné est retiré du fourneau
,
et forgé sous de

gros marteaux mis en mouvement par l’eau, ou par des

machines à vapeur. Chaque coup de marteau exprime

une grande quantité des scories mêlées avec la masse,

aux dépens desquelles le charbon contenu dans la fonte

s’est brûlé. Dès que les parties métalliques adhèrent

suffisamment les unes aux autres, et que les scories sont

entièrement expulsées par ce travail, on forge le fer en

barres de différentes dimensions. Il est alors versé dans

le commerce sous le nom de fer en barres.

Tels sont les procédés les plus usités en Suède pour

fabriquer le fer en barres. En Angleterre, on a essayé

avec succès une autre méthode d’affiner le fer; elle con-

siste à refondre le fer cru pour le débarrasser d’une

partie du charbon; après quoi on le fond de nouveau

dans une espèce de fourneau à réverbère, jusqu’à ce que,

le charbon et les autres substances étrangères étant oxidés

,

le fer se trouve affiné. Ce procédé est indispensable en

Angleterre pour produire du fer en barres de qualité

passable, parce que, faute de charbon de bois, on est

obligé de se servir de charbon de terre, dont les ma-
tières étrangères, le soufre surtout, rendraient le fer

impropre à tout usage, si pendant l’affinage il se trou-

vait en contact avec iuL On passe le fer d’abord sous

un gros marteau pour le débarrasser des scories et en-

suite entre des cylindres cannelés, qui le compriment

et le réduisent en barres. On plie ces barres en

deux, on réunit les deux moitiés en les brasant, et

on repasse la masse entre les cylindres pour la ré-

duire de nouveau en barres. Par cette opération, qui

est répétée plusieurs fois, orî parvient à se procurer un
fer homogène, qui est très -mou, quoiqu’il ne soit pas
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entièrement privé de matières étrangères. Cette méthode

de préparer le fer en barres est appelée,en Angleterre

Corfs pudling process^ du nom de l’inventeur : elle a

aussi été essayée en Suède; mais elle paraît occasionner

une plus grande perte de fonte par l’oxidation
,

et

donner moins de fer ductile que nos méthodes ordi-

naires.

Il est facile d’entrevoir que le fer, préparé par l’une

ou par l’autre de ces méthodes, n’est que dans un état

approchant de la pureté parfaite. Le fer en barres le

mieux préparé renferme encore près d’un demi pour

cent de carbone, et environ un demi -millième de sili-

cium. Mais la présence de ce carbone ne doit pas être

considérée comme un vice : sans devenir cassant, le fer

acquiert par-là une certaine solidité, qui disparaît quand
on brûle le carbone; il ne reste alors qu’un métal qui

est beaucoup trop flexible et trop sujet à l’usure, pour

qu’on puisse l’employer avec le même avantage que le

fer qui contient un peu de carbone. Le fer en barres,

provenant de minéraux manganésifères
,
renferme en

outre une certaine quantité de manganèse, qui cepen-

dant ne nuit en rien à sa qualité. Les minerais qui con-

tiennent du soufre,- du phosphore, de l’arsenic ou du
cuivre

,
fournissent un fer qui a des défauts dont on

ne peut le débarrasser complètement
,
quelque soin

qu’on apporte à sa fabrication; en effet, ces corps ne

peuvent pas être entièrement enlevés par l’action du
feu, et l’affinité de la grande masse de fer les garantit

de l’influence de l’air. Si le fer renferme du soufre, de

l’arsenic ou du cuivre, il se brise en éclats, lorsqu’après

l’avoir chauffé jusqu’au rouge, on le soumet à Faction

du marteau
;
on dit alors qu’d est cassant a chaud :

quand il contient du phosphore, on peut bien le traiter

à la chaleur rouge; mais il se brise quand on cherche à

le ployer, après le refroidissement : dans ce cas, il est

cassant à froid. On a reconnu que l’addition d’une cer-

taine quantité de chaux et d’oxide ferrique, pendant

I
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l’affinage
,
diminue considérablement ces défauts qui

proviennent ordinairement de la présence du soufre ou

du phosphore. Dans ces derniers temps, on a essayé d’y

remédier, en mêlant, dans le haut fourneau, les mine-

rais de mauvaise qualité
,
qui sont souvent les plus

riches, avec d’autres de diverses sortes, et on est par-

venu à obtenir ainsi un fer qui était, jusqu’à un cer-

tain point, exempt de défauts.

Pour préparer, avec le fer en barres, un fer parfai-

tement pur, on mêle de la limaille de fer avec un quart

de son poids d’oxide ferreux noir; on introduit le mé-

lange dans un creuset de Hesse; on le couvre avec du

verre vert pulvérisé, ou, mieux encore, avec un verre

qu’on a préparé soi-même avec des substances exemptes

de métal
;
puis on lute, le creuset, et on l’expose pen-

dant une heure, dans une forge, à l’action d’un feu de

coak, alimenté par un soufflet. On croyait pendant

long- temps qu’il était impossible de fondre le fer par-

faitement pur
;
mais, indépendamment des essais qui

ont été faits par M.’ Renzie et par Tiemann, j’ai vu des

régules bien fondus, pesant depuis un quart jusqu’à une

demi-livre, que M. Broling avait fondus dans son labo-

ratoire.

A l’état de pureté, le fer est d’un blanc qui se rap-

proche de celui de l’argent
;

il jouit d’une ténacité ex-

trême
,

et a plus de mollesse que le fer ordinaire en

barres, de sorte qu’il serait moins propre que ce der-

nier à différens usages. Sa cassure est écailleuse, con-

choïde, et parfois comme cristalline. La pesanteur spé-

cifique du fer en barres, fondu chez M. Broling, était

de '7,8439. La densité du même fer, réduit en une lame

très -mince, n’était plus que de '7,6, et de 7,7^ après

qu’on l’eut étiré en un fil carré d’un seizième de pouce

de diamètre. H semblerait que ces anomalies provien-

nent d’une répulsion entre la surface du fer et l’eau
,

puisque la pesanteur spécifique allait en diminuant, à

mesure que la surface du métal augmentait. Cependant
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la surface avait été purgée, à l’aide de la potasse caus-

tique, de toutes les substances étrangères qui pouvaient

s’opposer à l’adhésion entre le métal et l’eau.

Le bon fer en barres ordinaires est d’un gris clair; sa

cassure est fibreuse et hérissée de pointes, et sa pesan-

teur spécifique de 7, '7,
terme moyen. Tl a beaueoup de

ténacité, mais celle-ci varie considérablement, suivant le

degré de pureté des différentes espèces de fer. Un fil

de 4 ligne de diamètre exige, d’après Sickingen

,

un poids de 60 livres pour se rompre. Le fer se ramol-

lit avant d’entrer en fusion, et, dans cet état, il peut

être brasé. Les deux extrémités des barres de fer qu’on

veut braser étant chauffées au rouge, on les saupoudre

de sable fin : ce sable dissout l’oxide ferreux qui se

trouve à la surface du fer, et forme avec lui un verre

qui recouvre le métal, et qui se trouve ensuite expulsé

lorsqu’après avoir rapproché les deux bouts
,
on les

frappe à coups de marteau
;

les surfaces métalliques

entrent alors en contact, et s’agglomèrent.

Le fer jouit, plus que tout autre corps, de la propriété

d’être attiré par l’aimant; les autres métaux, a l’excep-

tion de quelques-uns, le nickel et le cobalt surtout,

sont si peu sensibles à l’action de l’aimant, qu’on peut

regarder cette action comme nulle, comparativement à

celle du fer. Plusieurs combinaisons du fer avec l’oxi-

gène, le carbone, le soufre ou le phosphore, ont la pro-

priété de décomposer le magnétisme, et de conserver la

faculté d’agir comme des aimans. Mais il ne faut pas

que, dans ces combinaisons, le métal se trouve uni à la

plus grande proportion de ces corps, avec laquelle il

soit susceptible de se combiner, parce qu’alors il perd

jusqu’à la propriété d’être attiré par d’autres aimans.

En traitant du magnétisme, j’ai dit que les aimans na-

turels sont des minerais de fer, contenant de l’oxide

ferreux.

Il est facile de réduire les oxides de fer, soit au cha-

lumeau, soit en les introduisant dans un tube de verre,

dans lequel on fait ensuite passer un courant de gaz
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hydrogène, et il ne faut même pas pour cela une teio*

pérature très -élevée. C’est par ce dernier moyen qu’on

obtient toujours le fer le plus pur, mais toujours sous

forme de poudre. On pourrait regarder comme contra-

dictoire, que l’oxide ferreux prenne naissance quand on
le fait rougir dans un courant de vapeurs d’eau, tandis

que le gaz hydrogène réduit cet oxide à la même tempéra-

ture : mais
,
d’après une loi découverte par Berthollet, l’effi-

cacité d’une affinité dépend, et du degré d’énergie de

l’affinité même, et de la quantité du corps qui la met
en jeu; de sorte qu’un courant de vapeurs d’eau oxide

le fer, et qu’un courant de gaz hydrogène le réduit;

parce que les produits de l’oxidation ou de la réduction

sont continuellement enlevés, et ne contrarient pas l’af-

finité de la masse qui succède. Les choses se passeraient

tout autrement, si l’on opérait en vase clos, oii le gaz ne

serait point remplacé par du gaz nouveau. Alors l’oxida-

tion ou la réduction serait toujours partielle, et s’arrê-

terait quand le gaz hydrogène et la vapeur d’eau d’une

part, et le fer métallique ou oxidé de l’autre, se trou-

veraient dans un rapport tel
,

qu’ils pussent se faire

équilibre.

La réduction du fer par le gaz hydrogène s’opère

d’une manière complète, même à une température qui

ne s’élève pas jusqu’au rouge, et qui ne dépasse pas en-

core le point d’ébullition du mercure. Mais si l’on re-

tire le métal
,
après qu’il s’est refroidi dans le gaz hy-

drogène, et qu’on l’expose à l’air, il s’enflamme et brûle.

J’ai dit que le nickel et le cobalt se comportent de même.
Ce phénomène remarquable a été découvert et étudié

par G. Magnus : ce chimiste a fait voir qu’il tient à ce

que
,
quand l’hydrogène s’empare de l’oxigène à une

température si peu élevée, il laisse le métal avec tous

les interstices que l’oxigène remplissait d’abord
;

il est

alors dans le même état que le charbon qui provient

de la calcination des matières végétales, et dans lequel,

existent des vides qu’occupaient auparavant les sub-

stances qui se sont volatilisées pendant la carbonisa-
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tion. De même que ce charbon, le fer, ainsi obtenu, a

la propriété d’absorber des gaz
,

et de les condenser

dans ses interstices; et, dans l’état de division extrême

oil se trouve le métal, la faible élévation de tempéra-

ture, qui résulte de cette condensation, suffît pour lui

faire prendre feu. La présence de l’hydrogène contribue

à accélérer le phénomène, parce que le métal lui donne
de la disposition à se combiner avec l’oxigène; mais elle

n’en est pas la cause principale, car le métal ayant été

introduit dans l’eau, après la réduction, et la liqueur

ayant été évaporée à une douce chaleur, Magnus le vit

s’enflammer dès qu’il commença à sécher. Il trouva, au

contraire, que quand, apres la réduction, on chasse le

gaz hydrogène par un courant de gaz acide carbonique

avant de retirer le fer, celui-ci ne prend pas feu, parce

que le gaz acide carbonique est absorbé en une plus

grande proportion que l’air; et qu’en exposant ensuite

le métal à l’air, celui-ci est obligé d’expulser le gaz acide

carbonique, ce qui se fiîit lentement et avec abaisse-

ment de température. Cependant Magnus a trouvé que,

quand on expose l’oxalate de fer à la plus douce cha-

leur qu’on puisse employer pour en opérer la décom-
position

,
il se forme du gaz acide carbonique et du

fer, et que celui-ci, quoiqu’on le laisse refroidir dans

le gaz qui s’est produit, s’enflamme aussitôt qu’on l’ex-

pose à l’air. Mais ce fer est nécessairement plus po-

reux, plus divisé et par conséquent aussi plus in-

flammable que celui qu’on obtient par la réduction de

l’oxide.

Quand la réduction du métal s’opère à la chaleur

rouge, le métal réduit s’affaisse, et ne présente plus la

construction mécanique qui est nécessaire pour pro-

duire ce phénomène
;
mais si l’on mêle l’oxide unifor-

mément avec une petite quantité d’un corps qui ne

puisse pas se ramollir pendant la réduction, et qui em-
pêche, par conséquent, que le métal ne s’affaisse, on

peut élever la température jusqu’au rouge, sans que le fer

réduit perde la propriété de s’enflammer spontaîiément. S\



DU FER.

l’on ajoute, par exemple, une petite quantité d’alun â

la dissolution de l’oxide, et qu’on précipite l’alumine

simultanément avec Toxide, le métal réduit, à la cha-

leur rouge
,
prend feu spontanément

;
quelques cen-

tièmes d’alumine suffisent pour cela. Magnus découvrit

ce phénomène, en réduisant par le gaz hydrogène un
oxide de cohalt mêlé avec de l’alumine; la masse réduite

prit feu lorsqu’elle fut exposée au contact de l’air. Peu
importe quel corps étranger on emploie, pourvu qu’il

empêche les molécules réduites de se toucher. La glu-

cine est tout aussi efficace que l’alumine, et nous avons

vu
, à l’occasion des corps pyrophoriques qui pro-

viennent de la réduction des uranates terreux et métal-

liques, par le gaz h'^^drogène, que différens corps pro-

duisent le même effet. L’urane, le nickel, le cobalt et le

fer sont les seuls métaux qui donnent heu à ce phéno-

mène : non que ce soit une propriété qui leur appar-

tienne exclusivement, mais parce qu’eux seuls réunissent

les conditions nécessaires pour le produire; savoir: la

possibilité d’être réduits à une température qui ne soit

pas assez élevée pour déterminer leurs molécules à se

rapprocher les unes des autres, c’est-à-dire à s’agglomé-

rer; 2® une affinité pour l’oxigène tellement forte, qu’il

suffit de causes peu énergiques pour la mettre en jeu.

J’ai déjà dit que le cuivre qui remplit bien la première

de ces conditions, mais qui ne présente pas la seconde,

ne s’enflamme pas, toutes les circonstances étant égales

d’ailleurs, mais qu’il se transforme peu à peu en oxide

cuivreux.

Le fer s’oxide facilement à l’air humide, et se rouille;

mais on peut le garantir, en le frottant avec un morceau
d’étoffe de laine imprégné d’huile de lin ou d’huile de

chanvre, jusqu’à ce que la surface du métal paraisse sèche.

Quand on le fait rougir, sa surface se convertit en oxide

ferreux, et, au rouge blanc, il brûle en lançant des étin-

celles. Ce phénomène est beaucoup plus vif dans le gaz

oxigène, et le calorique qui se développe pendant la

combustion du métal, fait que l’oxide entre en fusion à
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mesure qu’il se forme. En faisant l’iiistoire de l’oxigène,

j’ai déjà parle de ce beau phénomène. Dans l’air, on

peut enflammer des fils de fer minces, par exemple, une

corde de piano, n® ro, en la tenant dans la flamme

d’une bougie, jusqu’à ce qu’elle soit au rouge blanc, et

la retirant promptement; elle s’enflamme alors, et brûle

pendant quelques instans de la meme manière qu’un fil

de fer plus gros dans le gaz oxigène.

Le fer se dissout facilement dans les acides, avec dé-

gagement de gaz hydrogène, provenant de la décompo-

sition de l’eau. Cependant le gaz hydrogène qu’on ob-

tient ainsi n’est pas pur; il est chargé du carbone que

le fer avait retenu, et qui lui communique une odeur

particulière, différente de celle que répand le gaz pré-

paré à l’aide du zinc ou de l’étain. Au contraire, l’hy-

drogène provenant du fer parfaitement pur ne saurait

être distingué, du moins à l’odeur, de celui qui se dé-

gage quand le zinc, l’étain ou les radicaux des alcalis

se dissolvent dans les acides. Les dissolutions du fer sont

bleuâtres, vertes, jaunes ou rouges.

Oxides de fer. On a beaucoup discuté sur le nombre
des degrés d’oxidation du fer, et sur les proportions

quantitatives d’oxigène et de métal que ses oxides con-

tiennent. On a cru qu’il existait trois oxides de fer : un
blanc, un noir et un rouge; mais il a été démontré par

des expériences, que nous n’en connaissons que deux, le

noir et le rouge, qui tous deux sont des bases salifiables.

I® Oxideferreux. C’est un des corps qu’il est le plus

difficile d’obtenir à l’état de pureté parfaite. On ne peut

pas le préparer en précipitant les sels ferreux
,
parce

qu’il s’oxide si rapidement aux dépens de l’air que,

pendant le lavage et la dessiccation, il passe, en majeure

partie
,

à l’état d’oxide ferrique. D’après les essais de

Bucbholz, le meilleur moyen de se le procurer est d’oxi-

der du fer, à la chaleur rouge, par des vapeurs aqueuses.

Il est noir, et jouit souvent de l’éclat métallique; il est

cassant, fond à une très-haute température, et se trans-

forme en une masse cassante, noire, brillante, qui n’est
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nullemeM vitreuse. Ainsi que l’alumine, la zircone et

plusieurs autres oxides calcinés, il se dissout très -dif-

ficilement dans les acides, après avoir subi l’action de

la chaleur rouge
;
mais les sels qu’il forme sont abso-

lument les mêmes que ceux qu’bn obtient quand le fer

se dissout dans les acides, avec dégagement de gaz hy-

drogène. Il est attiré par l’aimant, et peut devenir lui-

même magnétique. Dans la nature, on ne le trouve ja-

mais à l’état de pureté, mais toujours en combinaison

avec un autre corps. Dans l’aimant naturel
,

il est com-
biné avec l’oxide ferrique, et dans le sable ferrugineux

magnétique avec l’acide titanique. L’oxide ferreux se

combine avec l’eau pour donner naissance à un hydrate

j

que l’on obtient sous forme d’un précipité blanc quand
on précipite un sel ferreux par la potasse caustique.

Le contact avec la moindre quantité d’air suffit pour

que ce précipité passe d’abord au gris
,
puis au vert

,

puis au bleu noirâtre et enfin au jaune. Si on le fait

bouillir, à l’abri de l’air, dans un vase hermétiquement
fermé, il abandonne son eau, et devient noir, de même
qu’il arrive à plusieurs autres hydrates

,
par exemple

,

aux hydrates stanneux et cuivrique.

L’oxide ferreux est composé de 77,2^3 parties de mé-
tal et de 22,77 d’oxigène, ou de 100 parties du premier

et de 29,48 du second.

2° Oxide ferrique. Il est très- répandu dans la na-

ture, comme je l’ai dit en parlant des minerais de fer.

On le trouve souvent à l’état cristallisé; alors il a une
couleur grise et de l’éclat métallique

,
mais il devient

rouge quand on le réduit en poudre. Pour préparer de

l’oxide ferrique, on calcine de la rouille de fer, ou on

fait rougir du sulfate ou du nitrate de fer dans un creu-

set, jusqu’à ce que tout l’acide soit volatilisé.

Cet oxide se présente ordinairement sous forme d’une

poudre rouge, nullement attirable à l’aimant; sa couleur

varie en raison de son état d’aggrégation. Parla calcination

du soussulfate ferrique, on l’obtient d’une très -belle

couleur rouge; sa teinte est plus foncée quand il pro-
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vient du sulfate ferrique, et il est d’un brun noirâtre

lorsqu’on le prépare au moyen du nitrate ferrique. J’ai

vu de l’oxide ferrique, obtenu par des opérations en

grand, qui était presque noir, et ne renfermait cepen-

dant aucune trace d’oxide ferreux. Malgré tous ces jeux

de couleur, la composition de l’oxide ferrique, préparé

par l’un ou par l’autre de ces procédés, est la même; et

nous avons déjà vu des exemples semblables à l’occa-

sion de l’oxide plombique, du cinabre, etc. Par une
très-haute température, l’oxide ferrique est réduit, avec

dégagement d’oxigène, à l’état d’oxide ferreux. C’est

pour cette raison que le fer qui brûle dans le gaz oxi-

gène, ne se convertit pas en oxide ferrique. Après avoir

été calciné, cet oxide ne se dissout que lentement dans

les acides non concentrés, quoiqu’il en soit dissous

beaucoup plus facilement que l’oxide ferreux, qui a

subi l’action de la chaleur rouge. Cependant il a moins
d’affinité pour les acides que l’oxide ferreux, et celui-ci

le précipite quand on le mêle, à l’état humide, avec

des dissolutions ferriques. Si l’on essaie de précipiter

l’oxide d’un sel ferrique au moyen d’un alcali ou d’une

terre, on ne l’obtient jamais pur; car, quand la quan-
tité d’alcali est trop faible, il se précipite un soussel, et

quand il y en a plus qu’il ne faut pour saturer l’acide,

l’oxide ferrique précipité se combine avec une partie de

l’alcali en excès. Si l’on opère cette précipitation par

l’ammoniaque
,
on peut en débarrasser l’oxide par la

calcination. Ces précipités sont d’un rouge brun foncé

^

et très - volumineux
;
en séchant, ils diminuent de vo-

lume, et se réduisent en une masse noire, fendillée
,
dont

la cassure est vitreuse. Outre l’alcali
,

ils contiennent

toujours une certaine quantité d’eau, qui se dégage la

première pendant la calcination. Si l’on précipite l’oxide

d’un sel ferrique au moyen de l’ammoniaque mise en

excès, qu’on lave bien le précipité, qu’on le sèche et

qu’on le chauffe dans un creuset de platine jusqu’au

rouge naissant, de l’eau et de l’ammoniaque se déga-

gent d’abord; puis, quand la température de l’oxide
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commence à passer du rouge obscur au rouge vif, on

voit apparaître le même phénomène de lumière qui a

déjà été décrit à l’article de la zircone et de l’oxide

chromeux.
Lorsqu’on fait oxider le fer, peu à peu, dans une

grande quantité d’eau, il se forme autour de lui un
précipité léger, de couleur orange claire : c’est de l’hy-

drate ferrique, contenant 14,7 pour cent d’eau
,

et

dans lequel l’oxide ferrique contient deux fois au-

tant d’oxigène que l’eau. On rencontre quelquefois cet

hydrate dans la nature, formant un minerai de fer, cris-

tallin et rayonné, de couleur brune foncée, que les mi-

néralogistes allemands appellent brauneisenstein
(
fer

oxidé brun). Sa surface est souvent brillante, vitreuse

et presque noire. La rouille sèche et d’un jaune foncé,

qui se forme à la surface du fer exposé à l’air humide,

est souvent de même nature
;
mais fréquemmment elle

renferme en même temps du carbonate ferreux.

Les fers limoneux ou les ocres sont, comme je l’ai dit

plus haut, de semblables hydrates; mais assez souvent

ils contiennent une combinaison triple d’oxide ferrique,

d’acide silicique et d’eau, qui, en outre, se trouve mêlée

avec de l’alumine
,
de la chaux

,
du sable et d’autres

corps étrangers. On obtient la même combinaison quand
on laisse rouiller dans l’eau un alliage de fer et de sili-

cium : il se forme alors un ocre jaune, composé d’oxide

ferrique, d’acide silicique et d’eau.

Les usages de l’oxide ferrique sont très -nombreux.

On s’en sert en peinture, soit à l’état d’hydrate (ocre),

soit à l’état calciné. En Suède, on l’emploie pour peindre

en rouge les maisons construites en bois, ce qui préserve

le bois.

L’oxide ferrique cristallisé qu’on trouve dans la na-

ture
,
est si dur, qu’il donne des étincelles par le choc

du briquet; on l’use et on le polit, pour l’employer en-

suite à polir l’or et l’argent; l’oxide rouge calciné peut

servir au même usage, quand il a été trituré et soumis

à la lévigation. La manière la plus économique de pré-
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parer l’oxide ferrique qu’on destine à cet usage, con-

siste à griller le sulfure ferrique, jusqu’à ce que tout le

soufre soit oxide et chassé
,
ce qui exige beaucoup de

temps
,
et vers la fin une forte chaleur. D’après Fara-

day, on obtient une très-belle poudre à polir, qu’on n’a

pas besoin de soumettre à la lévigation
,
en mêlant une

partie de vitriol de fer grillé avec deux à trois parties

de sel marin, et chauffant le mélange jusqu’à ce qu’il ne

se dégage plus de vapeurs acides ; le résidu est du sul-

fate sodique mêlé avec de l’oxide ferrique brun foncé.

En dissolvant le sulfate dans l’eau, l’oxide reste sous

forme de paillettes d’un brun foncé.

Si l’on fait fondre à une douce chaleur un mélange

d’oxide ferrique et de terres ou de flux
,
on obtient un

verre qui est d’un rouge de sang, tant qu’il est chaud,

mais qui devient, par le refroidissement, jaunâtre, vert

,

ou d’un vert bouteille foncé
,
suivant la quantité d’oxide

qu’il contient. La couleur du verre vert est due à la pré-

sence du fer dans les substances qui servent à sa fabrica-

tion. Pendant la fusion
,
l’oxide ferrique est converti en

oxide ferreux qui produit la couleur verte. Quand on
opère avec précaution, on peut combiner l’oxide ferri-

que avec les flux de verre, sans qu’il se décompose; alors

le verre est jaunâtre, ou même rouge, après le refroidisse-

ment. Voilà pourquoi, dans les verreries, on augmente la

transparence du verre, en ajoutant au mélange du suroxide

manganique, qui convertit l’oxide ferreux e;i oxide fer-

rique, en passant lui-même à l’état d’oxide manganeux

,

de sorte que les deux oxides se trouvent alors dans l’état

convenable pour colorer le verre le moins possible. Un
verre entièrement saturé d’oxide ferrique est, après

le refroidissement, d’une belle teinte rouge; on s’en sert

dans la peinture sur verre, à laquelle il fournit la prin-

cipale couleur rouge. C’est à la présence de l’oxide fer-

rique dans nos argiles
,
que les briques doivent leur cou-

leur rouge, et plus une argile renferme d’oxide ferrique,

plus aussi elle est vitrifiable; voilà pourquoi les briques

sont d’autant plus estimées, qu’elles sont moins rouges

après avoir été cuites.
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L’oxide ferrique est composé de 69,^4 parties de fer,

et de 3o,66 d oxigène
,

et 100 parties du premier y
sont combinées avec 44?^ 1 d’oxigène

,
ou une fois et

demie autant que dans l’oxide ferreux.

Quelques chimistes admettent un troisième oxide de

fer, intermédiaire entre les deux précédeiis : c’est celui

qui constitue nos minerais de fer ordinaires
,
et que l’on

trouve souvent cristallisé en octaèdres réguliers
;
on en

a rencontré, surtout à Fahlun, qui étaient remarqua-

bles par leur régularité et leur grosseur. Si l’on met di-

gérer cet oxide dans un flacon bouché avec moins d’acide

hydrochlorique qu’il n’en exige pour se dissoudre, de

l’oxide ferreux se dissout, et il reste de l’oxide ferrique

rouge. On est donc fondé à le considérer comme une
combinaison d’oxides ferreux et ferrique. Il renferme

28,215 pour cent d’oxigène, ou 100 parties de métal y
sont combinées avec 89,29 parties cl’oxigène

;
ce qui

n’est point dans des proportions vraisemblables avec les

quantités d’oxigène, contenues dans l’oxide ferreux et

dans l’oxide ferrique, dans le cas ou l’on considère cet

oxide intermédiaire comme un degré particulier d’oxida-

tion
;
tandis que quand on le regarde comme une com-

binaison d’oxide ferrique et d’oxide ferreux, ces nombres

coïncident exactement avec un rapport tel, que l’oxide

ferrique renferme trois fois plus d’oxigène que l’oxide

ferreux. D’après cela, il est formé de 69 parties d’oxide

ferrique et 3 \ d’oxide ferreux. Nous donnons à cette com-
binaison le nom d’oxide ferrosoferrique : elle se forme

souvent aussi parla voie humide
;
alors les deux oxides se

saturent, et se maintiennent ainsi à ce degré d’oxida-

tion. Quelques sels ferreux, surtout l’arséniate et le phos-

phate ferreux, s’oxident avec beaucoup de facilité
,
jus-

qu’à ce que la base ait passé à l’état d’oxide ferroso-

ferrique : la couleur de l’arséniate devient alors verte,

et celle du phosphate bleue. Si dans cet état on verse

dessus de la potasse caustique
,
on obtient un oxide noir,

qui est de l’oxide ferroso -ferrique. On prépare aussi

cette combinaison pour les usages de la pharmacie, en

mêlant de la limaille de fer avec assez d’eau pour la
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bien humecter; on laisse alors la masse clans un vase

ouvert, où elle ne tarde pas à développer de la chaleur,

qui cependant ne s’élève pas, suivant Guibourt, au-

delà de -h 49 degrés. ]^e fer, passant à l’état d’oxide fer-

reux, dégage une petite quantité de gaz hydrogène, et

le reste du métal s’oxide aux dépens de l’air. Les phar-

maciens ont donné à cette préparation le nom d^ethiops

martial. Souvent elle contient, outre l’oxide ferroso-

ferrique, une quantité considérable d’hydrate ferrique.

Une autre combinaison des deux oxides se forme

,

cjuaiid on expose pendant long-temps de gros morceaux
de fer métallique à la chaleur nécessaire pour détermi-

ner l’oxidation du fer. L’oxide ainsi obtenu est généra-

lement connu sous le nom de batitures de fer\ U se

forme particulièrement sur des morceaux de fer qu’on

réduit en plaques
,
et que l’on fait rougir pendant long-

temps avant de les laminer : on les frappe à coups de

marteau, pour en détacher la croûte d’oxide avant cette

opération. J’ai eu occasion d’examiner un de ces mor-
ceaux de fer, qui avait été pendant vingt-quatre heures

dans le fourneau
;

il était couvert d’une croûte épaisse

d’une ligne et demie, sur la tranche de laquelle on
pouvait voir que la masse était partagée en deux cou-

ches distinctes. La couche interne était foncée en cou-

leur, bulleuse, sans beaucoup d’éclat, et légèrement at-

tirable à l’aimant; la couche externe présentait sur le

devant une légère couche d’oxide ferrique, qui donnait

une trace rouge; sa cassure était dense, brillante et d’un

gris de fer; elle était dure, tenace et plus attirabîe à

l’airnant que la première. Mosander, en examinant ces

deux différentes couches, a trouvé que l’interne est com-
posée de 72,92 parties d’oxide ferreux, et 27,08 d’oxide

ferrique, proportion telle que le premier contient deux
fois autant d’oxigène que le second. Quant à l’externe

,

Mosander l’a trouvée composée de 64,28 parties d’oxide

ferreux, et 88,7^ d’oxide ferrique. Mais, en analysant,

chacune à part, la moitié extérieure, et celle intérieure

de la couche externe, il a reconnu que la quantité

d’oxide ferrique diminuait de dehors en dedans, et que
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par consequent cette couche n’était pas composée d’une

masse homogène
,
tandis que la couche interne l’était.

Berthier, ayant analysé ces couches, non pas sépapé-

ment
,

mais ensemble, et s’étant servi à cet effet de

croûtes d’oxide beaucoup plus minces que celles dont

Mosander avait fait l’analyse, trouva, dans ses expérien-

ces, de 34 a 36 pour cent d’oxide ferrique: d’ou il conclut

que cette masse constituait un nouveau degré d’oxida-

tiori du fer, dans laquelle le métal se trouve combiné

avec une quantité d’oxigène, qui est à l’oxigène contenu

dans l’oxide ferreux
,
comme ^ : 6 . En admettant l’exis-

tence de cet oxide
,
et en regardant l’oxide ferroso-fer-

rique comme un degré particulier d’oxidation
,

le fer se

combine avec l’oxigène dans les proportions de 6, 7, 8

et 9. Berthier cite comme un argument favorable à son

opinion que, quand on réduit l’oxide ferrique sans flux

dans un creuset de charbon
,
on obtient une masse co-

hérente qui
,
à l’extérieur, c’est-à-dire dans les points oii

elle touche immédiatement au charbon
,
consiste en fer

aciéré, tandis qu’à l’intérieur elle se compose du meme
oxide qui se forme sur les plaques de fer. Cependant

il est probable que, dans ce cas comme sur les plaques

de fer, la partie la plus rapprochée du fer est une com-
binaisoçi plus riche en oxide ferreux

,
et l’on pourrait

admettre que le tout résulte de la même combinaison

que celle qui constitue la couche la plus intérieure sur

les plaques dont j’ai parlé plus haut. Du reste, on au-

rait grand tort de regarder comme une masse homo-
gène, et d’une composition uniforme sur tous les points,

une combinaison qui se produit dans des circonstances

telles qu elle reçoit l’un de ses élémens par une de ses

faces, le second par l’autre. La séparation en deux cou-

. ches distinctes semble parler en faveur de l’homogénéité

de chaque couche; mais il est possible qu’elle n’ait lieu

que pendant le refroidissement, par suite du retrait

inégal des parties extérieures et intérieures. Quoi qu’il

en soit, il ne peut, dans aucun cas, être exact de re-

garder ces combinaisons comme des degrés particuliers

d’oxidation
,
puisqu’on trouve dans le règne minéral des
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cristaux d’oxide ferroso-ferrique
,
dans lesquels l’oxide

ferreux est remplacé
,
tantôt par de l’oxide zincique

,

tantôt par de l’oxide manganeux, et d’autres dans les-

quels l’oxide ferrique est remplacé par l’oxide chromeux,

sans que la forme cristalline en éprouve la moindre al-

tération, par la même cause dont j’ai déjà parlé, en

citant l’expérience de Mitscherlich , d’après laquelle l’a-

cide pliosphorique peut remplacer l’acide arsenique dans

une combinaison cristallisée, sans que pour cela il y ait

changement dans la forme.

Sulfures de fer. L’affinité du fer pour le soufre est

très-grande. Si l’on donne une chaude suante à une

barre de fer, qu’en la retire du feu, quand elle com-
mence à lancer des étincelles

,
et qu’on la saupoudre

de soufre, le fer se liquéfie, et il en dégoutte de grosses

gouttes de sulfure de fer liquide. Si l’on place un mor-
ceau de soufre en canon, rond, ovale ou carré, sur une

barre de fer, chauffée au même degré que la précédente,

il la traverse en peu de secondes, et le trou a exacte-

ment la forme du morceau de soufre. Sur l’acier, l’effet

est encore plus rapide; mais, par ce moyen, la fonte

ne peut être ni percée, ni combinée avec du soufre, et

ce dernier se volatilise complètement.

On connaît au fer cinq degrés de sulfuration.

\° Sous-sulfureferreux. D’après les expériences d’Arf-

vedson
,
on l’obtient quand on calcine le sous-sulfate

ferrique dans un courant de gaz hydrogène. Il se dé-

gage de l’eau et de l’acide sulfureux, et il reste une
poudre d’un gris noir, qui, frottée avec un corps dur,

donne une trace métallique grise. Ce sulfure est com-
posé de 93,10 parties de métal, et 6,90 de soufre, ou
de 100 du premier, et de 7,412 du second. Il se dissout

facilement dans les acides aux dépens de l’eau, en dé-

gageant un mélange gazeux composé de 7 parties de

gaz hydrogène, et d’une partie de gaz sulfide hydrique.

2® Sous-sulfure ferrique. Il a été également décou-

vert par Arfvedson. On l’obtient, en remplaçant, dans

l’opération précédente, le sous -sulfate ferrique par le
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sulfate ferreux anhydre : il se forme de l’acide sulfu-

reux et de l’eau, et le sulfure reste à l’état pulvéru-

lent. A l’extérieur, il ressemble parfaitement au sous-

sulfure ferreux
;
on le rencontre dans divers produits

des mines
,
que l’on obtient principalement pendant

l’extraction de l’argent. Il est composé de 77,18 parties

de fer, et 2^2,87 de soufre, ou de 100 parties du pre-

mier, et de 29,648 du second. Il se dissout dans les

acides en dégageant un mélange d’une partie de gaz

hydrogène et d’une de sulfide hydrique.

Lorsqu’on fait passer du gaz sulfide hydrique sur Tun
de ces deux sous-sulfures, chauffé au rouge,' il en ab-

sorbe le soufre
,

et passe au même degré de sulfu-

ration que celui contenu dans la pyrite magnétique na-

turelle.

3 ° Sulfureferreux. Le meilleur moyen d’obtenir ce

sulfure consiste à chauffer en vase clos un mélange de

soufre et de lames de fer minces et coupées en mor-
ceaux. Quand la température commence à s’élever au

rouge blanc, le fer brûle dans le soufre gazeux, et se

couvre d’une croûte de sulfure ferreux. On maintient la

masse à la chaleur rouge, jusqu’à ce que tout le soufre

excédant soit distillé. En retirant du vase refroidi les

morceaux de fer, et en les ployant, le sulfure s’en dé-

tache
;

il est doué de l’éclat métallique; sa cassure est

jaunâtre, et il donne une poudre jaunâtre; il est atti-

rable à l’aimant. Sa composition est telle, que quand 011

le dissout dans les acides, il ne laisse point de soufre

pour résidu, et que le gaz sulfide hydrique, qui se dé-

gage, est complètement absorbé par la potasse causti-

que. Le soufre et le fer s’y trouvent donc dans la même
proportion que dans le sulfate ferreux. Si, pendant la

préparation du sulfure ferreux, la chaleur est suffisante

pour fondre le sulfure à mesure qu’il se forme, l’excès

(le fer, s’il y en a
,
est dissous

,
et l’on obtient

,
mélangée

avec le sulfure ferreux
,
une combinaison de fer et de

soufre à un degré inférieur de sulfuration; lorsqu’on la

dissout dans les acides, elle donne beaucoup de gaz hy-
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drogène, qui reste quand le sulfide hydrique est ab-

sorbé par la potasse. Si, au contraire, il y a excès de

soufre
,
on obtient une combinaison qui donne un ré-

sidu de soufre, quand on la dissout dans les acides, et

dont je parlerai plus loin. Il résulte de -là que la com-
binaison parfaitement saturée ne peut être obtenue que
par la méthode dont j’ai parlé, parce que la température

n’est pas assez élevée pour que le fer se dissolve dans

le sulfure
,
mais suffisante pour qu’il se combine avec

tout l’excès de soufre qui pourrait être contenu dans la

croûte de sulfure qui l’entoure.

On peut aussi préparer cette combinaison par la voie

humide, en précipitant une dissolution d’un sel ferreux

par un sulfhydrate. Le précipité est noir. Quand on le

recueille sur un filtre, et qu’on le lave, il commence à

se dissoudre
,
dès que la plus grande portion du sulfhy-

drate mis en excès est filtrée; la liqueur prend alors une
couleur verte, quoiqu’elle soit très-peu chargée. Quand on

verse du sulfhydrate ammonique dans cette liqueur, le

précipité n’est pas dissous; et, s’il s’en était dissous une
petite quantité, elle se déposerait en chauffant la li-

queur. Si l’on abandonne à l’air le précipité noir encore

humide, il prend, après quelques heures, une couleur

gris-blanc, parce que le fer s’oxide et que la couleur du
soufre devient visible.

Le sulfure ferreux est très-rare dans la nature; et sa

présence dans les mines est dangereuse : car, sous l’in-

fluence de l’air humide
,

il se transforme en sulfate fer-

reux
,
ce qui élève souvent la température au point de

donner lieu à une inflammation. En Angleterre il est ar-

rivé, dans les mines de bouille, qu’après une pluie abon-

dante, de grands amas de charbon se sont enflammés,

et ont brûlés : aussi a-t-on soin de séparer ce sulfure du
charbon, et de le mettre à part. A Rilkerran en Ayr-

shire, une couche de charbon de terre prit ainsi feu, il

y a plus de soixante-dix ans. A Jonbston
,
près de Pais-

ley, une couche très-puissante de charbon de terre prit

feu et brûla avec une violence extrême; une partie qui
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avait une étendue de 100 toises, était en pleine incau-^

descence, et la flamme s’élevait à cent pieds au-dessus

de l’ouverture de la mine; mais on parvint à éteindre le

feu ,
en remplisant la mine d’eau.

Il est moins rare de trouver le sulfure ferreux mêlé

avec le persulfure de fer
,
par exemple

,
dans une

partie de rognons de pyrites de fer. Celles-ci ont alors

la propriété de se gonfler avec le temps, et de former

une efflorescence saline
,
composée de sulfate ferreux,

mêlée avec du sulfure de fer en poudre plus ou moins

fine.

Quelquefois on rencontre cette combinaison a l’état

cristallin dans l’eau chargée de vitriol de fer : elle est

alors le résultat de l’influence réductive des matières or-

ganiques en putréfaction
;
mais il faut un assez long

espace de temps pour sa production
,

et souvent elle

contient une assez grande quantité de sulfure de fer à

un plus haut degré de sulfuration.

Le sulfure ferreux est une sulfobase. D’après Ber-

tliier, il se dissout, par la fusion, dans deux fois son

poids de carbonate sodique. La masse solidifiée est noire,

cristalline et magnétique. Il serait intéressant d’exami-

ner quel changement les deux composés y ont subi.

Ce sulfure est composé de 62,
-y y parties de fer, et

3^,23 de soufre, ou 100 parties de fer y sont combi-

nées avec 59,47 soufre.

Le règne minéral nous offre une combinaison de sul-

fure ferreux et de sulfure de cuivre; on l’appelle cuivre

panaché (buntkupfererz). Le cuivre y est combiné avec

deux fois autant de soufre que le fer.

4
^ Sulfure ferrique. On peut le préparer par la voie

humide, en versant goutte à goutte une dissolution

neutre de sulfate ferrique dans une dissolution d’un

sulfliydrate. Il se présente sous forme d’un précipité

noir, qui se décompose en séchant a l’air. On ne l’ob-

tient pas quand on verse le sulfliydrate dans la disso-

lution de fer, dont l’oxide ferrique se réduit à l’état

d’oxide ferreux, pendant qu’il se précipite du soufre.
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Ce sulfure peut aussi être préparé par la voie sèche,

en exposant de l’oxide ferrique, chauffé tout au plus

jusqu’à 100 degrés, à un courant de gaz sulfide hydri-

que: il se forme alors de l’eau. L’opération marche avec

beaucoup de lenteur, et on la continue jusqu’à ce qu’il ne

se produise plus d’eau. Si, pendant l’expérience, on élève

la température, le gaz sulfide hydrique est décomposé
par le fer, il se dégage du gaz hydrogène

,
et l’on ob-

tient du persulfure de fer.

On obtient aussi du sulfure ferrique, en faisant pas-

ser à la température ordinaire un courant de gaz sul-

fide hydrique sur de l’hydrate ferrique artificiel
,

bien

sec; la masse s’échauffe doucement, et il se dégage de

l’eau. Si l’hydrate dont on se sert est humide, la dé-

composition marche avec beaucoup de rapidité, et sans

élévation sensible de température. Il faut alors sécher

le sulfure dans le vide; car à l’air il se convertit très-

rapidement en un mélange d’oxide ferrique et de soufre.

Mais une fois qu’il est bien sec, il se conserve à l’air

sans altération.

Ce sulfure a une couleur grise, tirant un peu sur le

jaune; mais il n’est ni aussi jaune, ni aussi brillant que
la pyrite ordinaire. Chauffé doucement dans le vide, il

acquiert plus d’éclat et une couleur plus jaune. Il n’est

pas attiré par l’aimant. Au rouge naissant il se décom-
pose, abandonne de son soufre et se convertit en py-
rite magnétique. Il se dissout dans les acides sulfurique

et hydrochlorique étendus, en dégageant du gaz sulfide

hydrique, et laissant pour résidu du persulfure de fer,

qui conserve la forme des morceaux qu’on a soumis à

l’expérience, mais qui
,
à l’état humide, est tellement di-

visé, qu’il n’oppose aucune résistance, lorsqu’on l’étend

avec le doigt sur la peau. Par le lavage et la dessicca-

tion
,

il acquiert de la solidité et de la cohérence.

Ce sulfure est une sulfobase
;

il correspond par ses

propriétés au sulfure susstanneux et au sulfure de co-

balt, et, par sa composition, à ce dernier. Le fer y est

combiné avec une fois et demie autant de soufre que
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clans le sulfure précédent, et sa composition est pro-

portionnelle à celle de l’oxide ferrique. 11 est formé de

52,92 parties de fer, et de 47^08 de soufre, ou de 100
parties du premier, et de 88,97 du second. Quand les

deux élémens se combinent avec autant d’oxigène qu’ils

peuvent en absorber, on obtient du sulfate ferrique.

On trouve ce sulfure dans le règne minéral
,
combiné

avec le sulfure cuivreux
,
et formant alors ce qu’on ap-

pelle pyrite cuivreuse. Dans ce composé le fer est com-
biné avec trois fois autant de soufre que le cuivre.

50 Persulfure de fer. Si l’on mêle du sulfure de fer

préparé par la voie sèche, avec la moitié de son poids

de soufre, qu’on triture bien le mélange, et qu’on dis-

tille le soufre à une température qui ne doit cependant

pas s’élever jusqu’au rouge, le fer se combine avec une

fois autant de soufre qu’il en contenait, et forme une
poudre volumineuse

,
d’un aspect métallique

,
d’une cou-

leur jaunâtre foncée, qui n’est plus attirée par l’aimant,

et sur laquelle l’acide sulfurique ou bydroclilorique

n’exercent aucune action.

On obtient aussi ce sulfure, en exposant l’oxide ou
Fhydrate ferrique, dans un courant de gaz sulfide hy-

drique à une chaleur qui doit s’élever au-delà de 10a
degrés

,
sans atteindre le rouge cerise. Au premier mo-

ment de l’action que le gaz exerce sur l’oxide, il se forme

de l’acide sulfureux et de l’eau; et comme le gaz acide

sulfureux décompose une portion de gaz sulfide hydri-

que, l’eau qui passe est chargée de soufre, qui la rend

laiteuse. De-là vient qu’il se forme d’abord un des de-

grés inférieurs de sulfuration, mais qui se combine en-

suite, aux dépens du gaz, avec plus de soufre, et donne
ainsi naissance à un dégagement de gaz hydrogène. L’o-

pération est terminée
,
quand la masse n’augmente plus

de poids. Si l’on prend pour cette expérience des cris-

taux naturels de carbonate ferreux
,
d’oxide ferroso-fer-

rique
,
d’oxide ou d’hydrate ferrique, ils se décomposent

sans perdre leur forme, et l’on obtient du sulfure de

fer sous une forme cristalline étrangère
,
qui a l’éclat
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du cristal naturel, et qui conserve en partie ses clivages,

quand le cristal a des gerçures naturelles, sans toute-

fois être fendu totalement. Ce cas se présente aussi dans

la nature
,

et on trouve quelquefois des combinaisons

cristallines qui se sont converties en d’autres combinai-

sons, tout en conservant leur forme; ce phénomène est

appelé épigénie. Ainsi on trouve très-fréquemment du
sulfure de fer transformé en oxide ferrique, qui a con-

servé la forme du sulfure. Ces cristaux sont aurifères,

et l’on présume que c’est une action électro - chimique

quelconque exercée par l’or, qui a produit ce change-

ment
,
dont il est néanmoins difficile de se rendre compte,

en ce qui concerne la soustraction du soufre. Quelque
chose d’analogue a lieu pour le persulfure de fer pré-

paré, comme je viens de le dire; c’est-à-dire que si l’on

interrompt l’opération avant que tout le sulfure soit

transformé en persulfure, de sorte qu’il reste encore une
petite quantité d’un degré inférieur de sulfuration

,
le

sulfure de fer exposé à l’air, surtout humide, se couvre

en moins de quarante-huit heures d’une végétation blan-

che de cristaux salins, qui sont du sulfate ferreux; cette

oxidation continue jusqu’à ce que tout ce qui n’était pas

complètement saturé de soufre, soit arrivé au plus haut

degré de sulfuration. Cette action rapide
,
qui ne s’exerce

quequand la quantité depersulfureest considérable, mais

qui n’a pas lieu quand cette quantité est très-faible, pa-

raît être le résultat de la forte relation électronégative
,

qui existe entre le persulfure de fer et le degré inférieur

de sulfuration. La propriété de s’effleurir que possède

la combinaison qu’on trouve dans la nature, dépend,
sans aucun doute

,
d’une cause tout-à-fait semhlab/e.

Le persulfure de fer est très-répandu dans le règne

minéral: on l’appelle p/zvYe jaune; il est tantôt pur,

tantôt combiné avec d’autres sulfures. A l’état de pureté,

il affecte différentes formes cristallines, dont on peut

ramener quelques-unes au cube ou à l’octaëdre régulier,

tandis que d’autres ne peuvent être dérivées que d’une

pyramide droite à quatre faces. Les premiers cristaux
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ont une couleur jaune, de l’éclat métallique, et une du-

reté telle qu’ils donnent des étincelles sous le choc du
briquet. Leur pesanteur spécifique a été trouvée de

dans l’état de pureté; les autres ont une couleur blan-

che
,

ce qui leur a valu le nom de pyrite blanche. Ils

sont plus durs que les premiers
,
mais leur composition

est la même.
Le persLilfure de fer n’est soluble dans aucun acide

autre que l’acide nitrique et l’eau régale; soumis à l’ac-

tion de la chaleur rouge, il est détruit, et laisse du
peroxide de fer rouge. Chauffé en vase clos, il est dé-

composé à la chaleur rouge : une partie du soufre dis-

tille, tandis que l’autre produit avec le fer le sulfure

suivant. Le persulfure de fer est formé de loo parties

de métal, et de 118,62 de soufre, ou de 4^,74 parties

du premier, et 54,2^6 du second.

Dans les cinq degrés de sulfuration du fer, les quan-

tités de soufre sont entre elles
,
comme les nombres

1,478, 12 et 16, ou ^ 1

,

1 4 2-

Enfin la nature nous offre encore, quoique plus ra-

rement, une autre sorte de sulfure de fer, qui a une

couleur plus foncée
,
et une texture cristalline indéter-

minée
;

elle est attirable à l’aimant, et porte pour cette

raison le nom de pyrite magnétique. Pendant long-

temps on a cru que sa composition était identique avec

celle du sulfure ferreux
;
enfin Stromeyer fit voir qu’en

le dissolvant dans les acides, il laisse du soufre, et que

J 00 parties de fer y sont combinées avec 68 de soufre.

En outre, Stromeyer trouva que
,
quand 011 distille dans

une cornue du sulfure de fer ordinaire jusqu’au rouge

cerise
,
et jusqu’à ce que tout le soufre soit chassé

,
ou

qu’on fait fondre du fer avec un excès de soufre, à une

température suffisante pour chasser cet excès, on obtient

toujours la même combinaison de 100 parties de fer, et

de 68 de soufre. Si l’on compare ces nombres à ceux

(jui indiquent la composition des autres sulfures
,
on

trouve qu’ils ne sont pas avec eux dans les rapports

simples ordinaires. Mais si l’on calcule la composition
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de ce sulfure, en supposant qu’il pourrait résulter de

la combinaison de deux autres sulfures, on arrive à

une combinaison dans laquelle le persuifure de fer est

uni h une quantité de sulfure ferreux, contenant trois

fois plus de soufre que lui. C’est cette combinaison qui

se forme presque toujours, quand on prépare du sul-

fure de fer.

On peut obtenir ce sulfure par plusieurs procédés

différons
,

et les chimistes s’en servent très-fréquem-

ment pour préparer du gaz sulfide hydrique.

1 ° On mêle intimement un peu d’oxide ferrique, par

exemple, des battitures en poudre fine, avec du soufre,

et on chauffe le mélange dans un vase à l’abri du con-

tact de l’air
;

il se dégage du gaz acide sulfureux
,
et il

reste du sulfure de fer.

2 *^ On chauffe une barre de fer devant le soufflet

d’une forge
,
jusqu’au point où on pourrait la braser,

et où elle lance des étincelles
;
alors on la retire du feu,

et on la frotte avec du soufre au-dessus d’un vase plein

d’eau. Le sulfure de fer fondu coule alors dans le vase,

où il se refroidit, après quoi on le sépare du soufre

fondu, qui a coulé en même temps que lui.

3° On chauffe une barre de fer jusqu’au rouge

blanc, et on introduit l’extrémité rouge dans un creu-

set, dans lequel on a mis du soufre. Le fer brûle dans

la vapeur de soufre, dont le creuset se remplit, et le

sulfure de fer coule au fond. Dès qu’il ne se forme plus

de sulfure, on chauffe de nouveau la barre, et on re-

met du soufre dans le creuset
;
on continue ainsi jus-

qu’à ce que le creuset soit plein de sulfure. Cette mé-
thode que Gahn a employée le premier, est celle qui

donne du sulfure de fer avec le plus de facilité et le

moins de frais. Comme les creusets d’argile crèvent or-

dinairement pendant l’opération, il est préférable de se

servir d’un vase en fonte.

4^ On chauffe de la tournure de fer dans un creuset

de Hesse,' jusqu’au rouge vif, puis on y ajoute du
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soufre en quantité suffisante. Le fer s’enflamme, et toute

la masse entre en fusion.

Il est probable que le persulfure de fer et le sulfure

ferreux se combinent encore eu d’autres proportions que
celles dont il a été question. Stromeyer a fait l’analyse

d’un sulfure de fer naturel
,
qui contenait 44 pour cent

de soufre. Ce nombre s’accorde avec une proportion
telle que les deux sulfures renferment la même quantité

de soufre.

Il es»t à présumer qu’en précipitant le fer de ses dis-

solutions par le sulfure de potassium, on peut l’obtenir

combiné avec des quantités de soufre plus grandes en-

core que celle qui entre dans la composition du persul-

fure; mais ces combinaisons n’ont point été examinées.

Il est difficile de décider si la dissolution du sulfure

de fer dans le fer liquide
,
a des limites déterminées ou

non. Il paraît que ces substances s’unissent par la fu-

sion
,
en toutes proportions, comme un métal s’allie à un

autre. Une très-petite quantité de soufre que l’on met, à

une haute température, en contact avec le fer le plus

ductile, détruit, a la chaleur rouge, la ductilité du
métal

,
et le rend cassant à chaud. Il faut même si peu

de soufre
,
pour rendre le fer cassant

,
qu’on ne parvient

souvent à découvrir sa présence que par une analyse

chimique très-exacte (i).

Le fer et le soufre agissent l’un sur l’autre, déjà à la

température ordinaire de l’air, quand en même temps on

les met en contact avec de l’eau. Dedà résulte, lorsqu’on

opère en vases clos
,
un mélange de sulfure de fer et de

sulfate ferreux. A l’air libre
,

ces deux corps absorbent

de l’oxigène et passent à l’état de sulfate. Un gros de

(i) Quand on plonge dans Teau du fer cassant à chaud
,
qu’on

a d’abord chauffé jusqu’au rouge, les vapeurs qui se forment

ont l’odeur du gaz sulfide hydrique. Lorsqu’on verse de l’eau sur

des scories de fer cru, contenant du soufre, elles répandent aussi

une forte odeur de gaz sulfide hydrique, ce qui permet aux ou-
vriers de reconnaître ce défaut.
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soufre et deux gros de lirqaillede fer, dont on fait avec de

l’eau une pâte épaisse, et que l’on place dans une soucoupe

sous une cloche contenant une pinte et demie d’air, ab-

sorbent tout l’oxigène
,
et laissent le- nitrogène. C’est de

cette manière que Scbeele commença ses essais intéres-

sans sur la composition de l’air atmosphérique. Si l’on

fait, avec de la limaille de fer, moitié autant de soufre

et de l’eau, une pâte épaisse, du poids de plusieurs li-

vres
,
la masse commence à s’échauffer au bout de quel-

ques heures
,
et finit par devenir si chaude, qu’elle s’en-

flamme. Si l’on opère sur une quantité plus considéra-

ble, par exemple sur 6o à loo livres, qu’on l’enfouisse

dans la terre, et qu’ensuite on tasse un peu le terrain
,

au bout de quelque temps la masse, devenue rouge,

fait sauter la terre. On a cherché à imiter ainsi les vol-

cans. Cette action réciproque entre le soufre et le fer

dépend de l’affinité qu’ils ont pour l’oxigène, et de l’af-

finité qu’a l’acide qui prend naissance, pour l’oxide fer-

reux qui se forme en même temps. Pendant long-temps
on s’est appuyé sur cette expérience

,
pour jeter quelque

jour sur l’origine des éruptions volcaniques
;
mais les

produits des feux souterrains montrent assez qu’ils pro^^

viennent d’une autre cause (i).

Le sulfure de fer qu’on rencontre ordinairement dans
le règne minéral, n’est pas sujet à ce changement, parce
qu’il contient tant de soufre, que si celui-ci passait à
l’état d’acide, la quantité d’acide sulfurique serait dou-
ble de celle qu’il faudrait pour saturer l’oxide ferreux

produit; s’il était doué de la propriété de décomposer
l’eau sous l’influence des acides

,
et de se dissoudre dans

(i) Je ne dois pas passer sous silence l’hypothèse hardie de
Davy, que les parties intérieures de la terre sont peut-être des>

combinaisons des radicaux des terres avec le soufre
,
le fer et

d’autres métaux qui, lorsqu’elles se trouvent en contact avec de
l’eau, s’oxident à ses dépens, produisent les tremblemens de
terre et les volcans, et qui, fondues par la chaleur qui résulte
de leur oxidation

, donnent naissance à la lave et aux autres pro-
duits volcaniques.
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ces derniers, il fournirait une fois plus de soufre queîe
gaz hydrogène ne pourrait en absorber. Cette circonstance

fait que le persulfure de fer n’est attaqué
,

ni par les

acides
(
l’acide nitrique et l’eau régale exceptés), ni par

l’air, ni par l’eau. 11 paraît que, dans ce cas, le soufre qui

serait mis en liberté, s’oppose à ce que la décomposition

ait lieu.

Avant de quitter les sulfures de fer, je vais dire quel-

ques mots d’une combinaison dont la composition n’est

pas encore bien connue. Si l’on fait fondre un mélange

d’oxide ferrique et de soufre dans une cornue de

verre, sans élever la chaleur jusqu’au rouge
,
mais en

chauffant assez pour que le soufre en excès soit distillé,

il se dégage du gaz acide sulfureux
,

et il reste une
poudre foncée d’un brun châtain. Cette poudre est for-

tement attirée par l’aimant, prend feu à une chaleur

modérée, brûle comme de l’amadou, et se dissout avec

lenteur dans les acides, en donnant naissance à un sel

ferreux, sans qu’il se dégage de gaz sulfîde hydrique.

Cette combinaison se forme également quand on fait

chauffer de la pyrite jaune, en poudre grossière, dans

des vases mal fermés
,
de manière à chasser le soufre

;

la masse calcinée se combine, pendant le refroidisse-

ment, avec de l’oxigène, et conserve très-peu de ten-

dance à se dissoudre dans les acides, avec dégagement

de gaz sulfîde hydrique.

Phosphure de fer. Le fer se combine facilement

avec le phosphore
,
quand on fait fondre un mélange

d’acide phosphorique, de charbon en poudre et de li-

maille de fer. La combinaison est douée de l’éclat métal-

lique
;

elle est d’un blanc grisâtre, cassante et assez fu-

sible. Pour l’avoir à un degré déterminé de combinaison,

on mêle du phosphate ferreux avec un quart de son

poids de charbon en poudre (r). On introduit le mélange

I Il I

(i) Dans cette expérience, il faut employer un excès de phos-

phate; car si le charbon était prédominant , il chasserait une

partie du phosphore, et on obtiendrait un mélange de fonte et de
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dans un creuset, et on le chauffe dans un fourneau à

vent. On obtient un culot métallique fondu, qui a la

couleur et l’éclat du fer. Il est cassant et facile à réduire

en poudre
;
sa cassure est grenue

,
et d’une couleur un

peu plus foncée que celle de l’acier. Il n’est point magné-
tique

,
et, quelque fine que soit sa poudre, l’aimant ne

l’attire pas; ce pliosphure n’est dissous ni par l’acide

sulfurique^ ni par l’acide hydrochlorique, et il ne se

dissout que difficilement dans l’acide nitrique concentré

et dans l’eau régale. Chauffé au chalumeau
,

il entre ai-

sément en fusion, et retient très-long-temps son phos-

phore, même au feu d’oxidation. Il est formé de y y par-

ties de fer, et 0.3 parties de phosphore. Le métal y est

combiné avec la moitié du phosphore qui serait néces-

saire pour former avec l’oxide ferreux un phosphate

neutre; par conséquent la chaleur volatilise, pendant

sa formation, la moitié juste du phosphore qui était

contenu dans le sel. Il serait intéressant de rechercher

si l’on obtiendrait un plus haut degré de combinaison

du fer avec le phosphore, en faisant passer un courant

de gaz hydrogène sur du phosphate ferreux neutre
,

préalablement chauffé jusqu’au rouge naissant.

Une petite quantité de phosphure de fer qui se trouve

dissoute dans une grande quantité de fer métallique, di-

minue à la température ordinaire la ténacité de ce der-

nier, et fait qu’il casse facilement a cette température, quoi-

qu’il soit, à la chaleur rouge, aussi ductile que du fer de

bonne qualité.Tous les minerais de fer, qui contiennent du
phosphate calcique, et surtoutun phosphate de fer, donnent

une fonte qui contient du phosphore, et qui peut être em-
ployée à la fabrication d’objets coulés, mais qui est im-

propre à la préparation du fer en barres. Quand on

fait dissoudre dans les acides un pareil fer cassant à

froid, le phosphore passe à l’état d’acide phosphori-

phospliure de fer; en traitant ce mélange par l’acide hydro-
chloriqne, la fonte est dissoute, tandis que le phosphure de

fer reste sous forme d’une poudre métallique.
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que
;

si l’on sature l’acide libre qui se trouve dans la dis-

solution, soit par un alcali, soit par de l’oxide ferreux, et

qu’on laisse la liqueur exposée à l’air pendant quelque

temps, ilse précipite une poudre blanche, quiest duphos-
phate ferrique. Bergman

,
qui fît le premier cette remar-

que, ayant trouvé que la poudre blanche pouvait être

réduite par le charbon en une masse métallique d’un

gris d’acier, la considéra comme un métal particulier,

auquel il donna le nom de sidéî'um ; mais Rlaproth a

fait voir que ce métal contient du fer et du phosphore,

et Scheele a prouvé que la poudre blanche est du phos-

phate ferrique.

Carbure de fer. Le fer a beaucoup d’affinité pour le

carbone; mais les différentes proportions dans lesquelles

il peut se combiner avec lui
,
ne sont pas bien détermi-

néès. Autrefois on regardait la plombagine comme
un surcarbure de fer. J’ai déjà dit, en parlant du char-

bon, que cette substance n’est que du carbone sous une
forme particulière, qui contient accidentellement du
fer, mais dans laquelle ce métal n’entre jamais comme
corps essentiel à son existence. Les plus hauts degrés

de carburation du fer s’obtiennent
,
en soumettant des

sels de fer à acides végétaux, dans des vases clos, à la

distillation sèche; alors il ne reste à la fin que du fer

et du carbone combinés ensemble. Mais jusqu’à présent

ces combinaisons n’ont pas été soumises à un examen
spécial, parce qu’on les a regardées comme de simples

mélanges de carbone et d’oxide ferreux. Les seules qui

aient attiré l’attention des chimistes sont celles qui se

forment quand on décompose, par la distillation sèche ,

à une température assez élevée, les doubles cyanures

anhydres de fer et d’un autre métal
;

il se dégage alors

du gaz nitrogène, et le carbone reste en combinaison

avec ces métaux. Les cyanures doubles des radicaux

des alcalis fixes ne sont pas sensiblement altérés par la

chaleur qui suffît pourfendre le verre; mais ceux des ra-

dicaux des terresalcalines sont décomposés de telle manière

que le cyanure de fer abandonne son nitrogène, et qu’il se



CARBURE DE FER. û7

1

produit du carbure de fer. Si l’on ajoute de l’eau a la masse

calcinée, le cyanure du radical de la terre se dissout, tandis

que le carbure reste sous forme d’une poudre noire. Le
meilleur moyen pour obtenir cette combinaison à l’état de

pureté, consiste a distiller dans une cornue du cyanure

ferreux et ammonique. Il passe d’abord en même temps

que l’eau du cyanure ammonique
,

puis il se dégage

du gaz nitrogène. Si, vers la fin de l’opération, on fait

rougir le carbure de fer restant, il prend feu et paraît

brûler
,

pendant un instant , comme dans du gaz

oxigène
;
mais ce phénomène disparaît rapidement. Si

une partie du cyanure de fer avait échappé à la décom-

position
,

elle se décompose pendant cette élévation ra-

pide de température
,
et du gaz nitrogène se dégage avec

violence. Ce phénomène de lumière a la plus grande

analogie avec celui qu’on observe, quand on chauffe

l’hydrate ferrique. Le carbure de fer ainsi obtenu est

une poudre noire, sans consistance, qui s’enflamme à

une température peu élevée, et brûle comme de l’ama-

dou, en laissant un poids d’oxide ferrique égal au sien.

Sa composition est telle que si le fer se transformait en

oxide ferreux, et le carbone en acide carbonique, ce

dernier absorberait quatre fois autant d’oxigène que le

premier
(
quadricarbure ). En chauffant de même du

bleu de Prusse pur, dans des appareils distillatoires, on

obtient de l’eau
,
un peu de cyanure ammonique et beau-

coup de carbonate ammonique, et il reste dans la cor-

nue du carbure de fer, qui produit un phénomène de

lumière semblable à celui dont nous venons de parler.

Dans ce carbure le charbon absorbe trois fois autant

d’oxigène que le fer ( tricarbure), et joo parties, après

avoir subi la combustion
,
qui s’opère tout aussi facile-

ment que celle du précédent, laissent 108,28 parties

d’oxide ferrique rouge. On ne connaît point de méthode
pour préparer un carbure de fer dans lequel le carbone

et le fer soient réunis dans les mêmes proportions que
dans le carbonate ferreux.

Les différentes espèces de fonte et d’acier nous offrent
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des exemples de combinaisons du fer avec le carbone à

des degrés de carbonisation inférieurs aux précédens.

La fonte est, comme je l’ai déjà dit, le premier pro-

duit qui résulte de la fusion des minerais de fer. Il y
a autant d’espèces de fonte qu’il peut se trouver de

corps étrangers dans les minerais; mais, en général,

on en distingue trois principales :

T® Fonte noire. Elle a une couleur foncée, est un
peu molle ,

et prend l’empreinte du marteau. Elle est

cassante, et sa cassure, à gros grains, laisse apercevoir

distinctement des grains de plombagine qui s’y trou-

vent mêlés. Elle est plus fusible que les autres sortes

de fonte, et quand elle est refroidie lentement, il se dé-

pose de la plombagine a sa surface. C’est elle qui con-

tient la plus grande proportion de carbone, et on l’ob-

tient quelquefois dans les hauts fourneaux, quand on

a été obligé d’employer trop de charbon
,

proportion-

nellement au minerai.

2 ^ Fonte grise. Elle est douée d’une solidité et d’une

ténacité considérables. Sa cassure est grenue. On peut

la tourner et la forer. On s’en sert pour couler divers

objets, et principalement des bouches à feu. Elle pro-

vient des minerais de bonne qualité, quand le liant

fourneau marche conveiiahlement. Lorsque, par l’emploi

d’une trop grande quantité de charbon proportionnelle-

ment au minerai, elle commence à se rapprocher de la

nature de la fonte noire, on lui donne le nom defonte
truitée.

3° Fonte blanche. Il y en a deux sortes. L’une pro-

vient de minerais inanganésifères
,
qu’on a traités dans

le haut fourneau, comme à l’ordinaire; l’autre se forme

quand on a employé une proportion de minerai trop

grande relativement a la quantité de charbon. Elle est

d’un blanc d’argent, cassante, et si dure que le verre en

est rayé. Elle ne prend point l’empreinte du marteau.

Sa cassure est cristalline, et l’on y trouve quelquefois de

très-grandes surfaces cristallisées. Un changement subit

de température la fait casser comme du verre.
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Presque toutes les espèces de fonte acquièrent plus ou

moins les propriétés de la fonte blanche, quand on les

refroidit rapidement
,

et en général la solidification

plus ou moins prompte exerce une grande influence sur

l’aspect de la fonte. Cela tient à ce que la fonte ne con-

siste pas en une seule combinaison chimique
,
mais ré-

sulte de plusieurs composés qui sont réunis, par la fu-

sion, en une masse, et qui se séparent par l’effet d’un

refroidissement lent, parce que chacun de ces compo-
sés se solidifie et cristallise à une époque différente,

suivant sa densité et sa cohésion. C’est pour cette rai-

son que la cassure d’une fonte qui s’est refroidie len-

tement, a un aspect si peu homogène, que les bords

diffèrent du milieu
,

et la partie supérieure de l’infé-

rieure.

Dans ces derniers temps, on a commencé à fabriquer

dlfférens objets avec de la fonte, comme des couteaux,

des ciseaux, de petits clous, etc., qui d’ordinaire

se font en fer forgé ou aciéré, et on a découvert, pour

cette fabrication, un moyen de diminuer la dureté de

la fonte et de lui enlever ainsi la propriété qu’elle pos-

sède de casser comme du verre. C’est ce qu’on appelle

adoucir la fonte
,
opération qui consiste à envelopper

la pièce coulée d’une matière pulvérulente, à Ty tenir

pendant long-temps au rouge, et à la laisser refroidir

avec l’enveloppe. On crut d’abord que la fonte se conver-

tissait en fer malléable par la combustion du charbon.

C’est Réaumur qui eut cette idée, et Lucas exécuta l’o-

pération, en enveloppant la fonte d’un mélange d’hé-

matite en poudre et de carbonate calcique; mais l’expé-

rience a prouvé que la nature chimique du fer n’est pas

changée par cette opération
,

et qu’on arrive au même
résultat, en chauffant la fonte dans du sable, ou dans

du charbon en poudre. Le changement que la fonte

subit dans ce cas
,
est donc analogue à celui qu’éprouve

l’acier quand on le fait recuire, et le verre quand il est

refroidi lentement.

Quand la fonte reste long-temps sous l’eau
,
elle est

III. 18
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décomposée; l’acide carbonique contenu dans l’eau dis-

sout le fer et l’entraîne: il reste une masse grise, qui res^

reinble à la plombagine. Lorsqu’on retira de l’eau
,

il v

a quelques années, les canons d’un vaisseau qui avait

coulé à fond cinquante ans auparavant, aux environs de

Carlscrona, on les trouva au tiers convertis en une pa-

reille masse poreuse; à peine étaient-ils à l’air depuis

un quart d’heure
,

qu’ils commencèrent à s’échauffer

tellement, que l’eau qui y restait encore, s’échappa

sous forme de vapeur, et qu’il fut impossible d’y toucher.

Depuis, Mac Culocli a observé que le corps analogue à la

plombagine qui se forme ainsi, présente toujours ce

phénomène, et que ce corps s’échauffe presque jusqu’aiî

rouge, en absorbant de l’oxigène. On ne sait pas préci-

sément ce qui se passe dans ce cas.

C’est à Bergman que nous devons les premières no-

tions scientifiques sur la composition de la fonte, il

trouva que plus elle est noire, moins elle dégage d’hv-

drogène, en se dissolvant dans les acides : d’où il con-

clut que la fonte était du fer incomplètement réduit, de-

vant contenir en outre du carbone, puisqu’elle laissait

de la plombagine pour résidu. Plus tard, on a tiré des

expériences de Bergman cette conclusion, que la fonte

était une combinaison triple de fer, d’oxigène et de car-

bone; et quoique d’anciens chimistes eussent cherché à

prouver qu’à la température où le fer se forme, une pa-

reille combinaison ne saurait subsistei', cette opinion a

cependant été adoptée. On a regardé, coinine un fait

favorable à l’existence d’un pareil composé
,

le bouillon-

nement que la fonte paraît éprouver pendant l’affinage,

phénomène que nous avons attribué à l’oxi dation du
carbone contenu dans le fer aux dépens de l’oxigène

des scories mêlées avec le métal. Si l’on obtient nioins

de gaz hydrogène quand on dissout la fonte dans les

acides, que quand on y dissout le même poids de fer en

barres, cela tient, d’une part, à ce que la fonte con-

tient du carbone, qui diminue d’autant la quantité de

fer à dissoudre; et, de l’autre part, à ce que le car-
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bone de ia fonte se combine avec fhydrogène; d’oii ré-

sulte une huile volatile qui suit ie gaz hydrogène et se

condense dans l’eau du récipient, ainsi que du gaz car-

bure d’hydrogène, dans lequel le gaz hydrogène est ré-

duit à la moitié du volume qu’il occuperait, s’il était à

l’état de gaz hydrogène pur. J’ai analysé avec soin une

espèce de fonte manganésifère de Lekebergslag, et je l’ai

trouvée composée de 91,53 parties de fer, 4,57 de man-
ganèse et 3,9 de carbone. Il n’y eut donc aucune

perte
,
qu’on aurait pu attribuer à la présence de l’oxi-

gene.

En outre, la fonte renferme toujours un peu de sili-

cium, quelquefois du magnésium, et assez souvent du
manganèse, du chrome ou du phosphore. Quand on la

dissout dans l’acide hydrochlorique ou sulfurique étendu,

il se dégage un gaz hydrogène fétide; si l’on fait passer

ce gaz à travers un flacon rempli d’alcool, celui-ci prend

la même odeur, et devient laiteux quand ensuite on

l’étend d’eau. Ce trouble provient d’une huile volatile

qui résulte de la combinaison du carbone contenu dans

la fonte avec une proportion déterminée de l’hydrogène

et de l’oxigène de l’eau, et qui se dépose en partie sur la

paroi intérieure du tube qui eonduit le gaz; de sorte que

quand on y verse de l’eau, celle-ci coule comme elle

ferait sur du verre enduit de graisse. Lorsqu’on dissout

la fonte dans l’acide sulfurique étendu
, il reste une

masse charbonneuse qui, reçue sur un filtre, ressemble

à de la graisse, et contient une certaine quantité de

l’huile volatile et fétide dont je viens de parler. Cette

masse est formée de carbone et d’acide silicique, et

quand le fer contenait du phosphore, on en retrouve

une partie dans ce résidu, combinée avec du fer. Il est

remarquable que l’acide bydrochlorique donne uh résidu

moins charbonneux et moins d’huile; de sorte que le

résidu, au lieu d’être noir, comme celui que laisse l’acide

sulfurique, est gris et quelquefois blanc. Si l’on dissout la

fonte dans l’acide nitrique ou dans l’eau régale, il se

dégage du gaz oxide nitrique et un peu d’acide carbo-

18.
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iîique, et il se dépose de petites paillettes cristallines,

Gloires., et douées de l’éclat métallique; ces cristaux sont

de la plombagine, et se dissolvent dans une nouvelle

quantité d’acide. La précipitation de ces paillettes

prouve que
,
dans la masse de fonte qui est à l’état de

fusion, il se sépare, pendant la solidification, une com-
binaison cristallisée de carbone et de fer, qui se trouve

probablement dissoute et répartie uniformément dans la

masse, tant que la température de celle-ci est élevée.

Ce composé ayant été complètement dissous, il reste

une poudre d’un brun foncé, soluble en petite quantité,

dans l’eau bouillante
,

qu’elle colore en brun jaunâtre,

et d’ou elle se précipite par le refroidissement. Elle est

insoluble dans les acides
,
mais elle est dissoute par les

alcalis caustiques, et forme avec eux une liqueur opa-

que, de couleur brune presque noire, et d’ou les acides

la précipitent, sans qu’elle soit altérée. Sécbée et allu-

mée sur un point, elle brûle comme de l’amadou, et

donne une cendre rougeâtre. En un mot, cette poudre

a tous les caractères de la matière extractive qui se

rencontre dans la terre végétale, et qui est une des der-

nières substances dans lesquelles se résolvent les corps

organiques pendant la putréfaction. Il est remarquable

que quand la fonte contient du magnésium, on n’en

rencontre presque pas dans la dissolution, et que la plus

grande portion entre, comme partie constituante, dans

cette matière végétale artificielle; en calcinant cette der-

nière, et traitant les cendres par un acide, la magnésie

se dissout. Il est évident que ce corps se forme, soit

aux dépens du carbone contenu dans la fonte, de l’hy-

drogène de l’eau et de l’oxigène de l’acide nitrique, soit

en s’emparant du magnésium et du silicium dans les

mêmes proportions inconnues que celles dans lesquelles

ces corps se rencontrent dans la nature organique. Si

l’on verse un alcali dans la dissolution de la fonte, la

liqueur conserve sa couleur jaune, meme après la préci-

pitation de tout le fer, et cette couleur provient d’une

proportion de matière extractive dissoute par l’alcali.
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Quaiuî il n’est pas possible de déterminer, par la mé-
thode qui vient d'être indiquée, la quantité de carbone '

que renferme la fonte, il faut avoir recours à la combus-

tion de celle-ci. On la réduit en poudre fine en la tritu-

rant dans un mortier de fer, et faisant passer la poudre

à travers une toile très-fine; on introduit cette poudre

dans une boule soufflée sur un tube de baromètre et 011 la

pèse; après quoi on peut la décomposer par plusieurs

procédés; de soi’te qu’il est facile de déterminer la

quantité de carbone avec exactitude.

I® On chauffe jusqu’au rouge le fer contenu dans la

boule, et on y fait passer lentement un courant de gaz

oxigène; le fer se transforme en oxide ferroso-ferrique,

et lecarbone en gaz acidecarbonique
;
011 reçoit ce dernier

dans de l’eau de chaux ou de l’eau de baryte. Quand il

ne se forme plus de gaz acide carbonique, c’est-à-dire

quand le gaz oxigène qui se dégage ne trouble plus

l’eau de chaux, le fer est oxidé.

2^ On fiiit passer à travers la boule un courant de

gaz chlore sec, en chauffant le Tiiétal jusqu’au rouge

obscur. Il se sublime du chlorure ferrique
,
qu’on reçoit

dans une deuxième boule
,

placée près de la première.

Quand tout le fer s’est volatilisé à l’état de chlorure, il

ne reste que du charbon
,
que l’on peut peser. Le gaz

chlore doit passer sur du chlorure calcique fondu, avant

d’arriver au fer; car quand il contient de l’humidité,

une partie du carbone s’oxide aux dépens de l’eau, et il

se forme de l’acide hydrochlorique.

3° Une autre méthode, plivs facile peut-être, d’ana-

lyser la fonte et l’acier, consiste à fondre du chlorure

argentique en un gâteau que l’on introduit dans un
vase contenant de l’eau; on pose ensuite le morceau de

fer qu’on veut soumettre à l’analyse
,
sur le chlorure ar-

gentique, et on ferme bien le vase, afin que l’air ne

puisse pas y pénétrer. Si l’on ajoute quelques gouttes

d’acide hydrochlorique à l’eau, l’opération marche plus

rapidement. Le fer se combine avec le chlore du sel

argentique et se dissout, tandis que l’argent est réduit.
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Le carbone et la plombagine que contenait la fonte, res»

tent sur le gâteau d’argent réduit, duquel on peut les sé“

parer avec la plus grande facilité. Quand le morceau de
fer est gros, l’opération exige quelque temps pour que
la décomposition soit complète. Une partie de fer pur
en exige 5 y de chlorure argentique fondu pour sa disso-

lution
;
mais il est nécessaire d’employer toujours un peu

plus de chlorure
(

1 ).

4^ On réduit en petits morceaux le fer qu’on destine

à l’analyse, on verse de l’eau sur ces morceaux, et on
ajoute de l’iode à la liqueur. L’iode se combine avec le

fer et met le carbone en liberté; on lave ce dernier,

d’abord avec de l’eau
,

puis avec une faible dissolution

de potasse
,
ensuite avec de l’eau

,
on le sèche dans le

vide et on le calcine.

L’acier est du fer contenant moins de carbone que la

fonte; il unit à la ductilité du fer la dureté et la fusi-

bilité de la fonte. Pour préparer l’acier, il existe diffé-

rentes méthodes, qui toutes ont pour but de combiner
le fer purifié avec une certaine quantité de carbone,

mais qui fournissent des qualités différentes d’acier. Si

l’on plonge, pendant quelques instans, une barre de fer

dans de la fonte liquide, celle-ci lui cède du carbone

et la transforme en acier. Si l’on tient, pendant quelque

temps
,
de la fonte à l’état de fusion

,
sous une couche

de scories, une certaine quantité du carbone brûle,

et l’on obtient de \acier brut. Cet acier est souvent de

mauvaise qualité
,
parce que le procédé à l’aide du-

quel on le fabrique, ne peut pas être exécuté avec la

précision nécessaire. On forge ensuite l’acier brut en

barres étroites et minces, dont on en réunit la à i5, en

les brasant, puis on réduit la masse en barres étroites

et carrées, qui sont désignées sous le nom Racier cor~

rojé. Quand on place alternativement, dans de grandes

(i) Je me suis servi avec avaniage de cette méthode, pour
examiner de f étain et du zinc impurs. Pendant que le métal pur
se dissout, il se détache souvent, sous forme de petits cristaux,

des alliages de ce même métal avec des métaux étrangers.
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caisses bleu kiîées
,
des barres de boa fer, sarîoiU ti’uae

espèce qui contient du manganèse, et des couches de

charbon en poudre, et qu’on les expose pendant plu-

sieurs jours au rouge blanc, le fer absorbe, du carbone

sans entrer en fusion, et en retirant les barres, on les

trouve totalement converties en acier. On conçoit, du reste,

((u’une calcination trop prolongée ou trop courte donne de

l’acier trop dur ou trop mou
,
et que la durée de l’opé-

ration et le degré de chaleur sont de la plus haute im-

portance. On appelle cet acier, aciei^ de cémentation.

Sa surface est souvent couverte d’une quantité de bulles

plus ou moins grandes, qui paraissent provenir de sub-

stances gazéiformes que le fer a chassées du charbon,

pendant la combinaison. Au lieu de cémenter le fer

dans du charbon en poudre, Macintosh prépare l’acier

de cémentation, en chauffant le métal dans un courant

lent de^gaz carbure d’hydrogène, analogue à celui dont

on se sert pour l’éclairage. Par ce moyen
,

le fer se

convertit bien plus promptement en acier; et en con-

tinuant de chauffer, après avoir bouché l’ouverture qui

donne accès au gaz, le carbone se distribue avec plus

d’uniformité. Le .métal décompose le gaz, s’empare

d’une partie de son carbone, et finirait par se trans-

former en fonte
,

si l’on continuait l’opération.

Quand on fait fondre l’acier de cémentation, qui

contient toujours plus de charbon à l’extérieur qu’à l’in-

térieur, sous une couche de verre en poudre, on obtient

de Xacierfondu, qui est préférable à l’acier de cémen-

tation, en ce que sa masse est partout homogène, ce

qui le rend plus propre à la fabrication des objets qui

demandent un beau poü.

Quoiqu’une certaine quantité de carbone soit néces-

saire à la bonté de l’acier, cette condition ne suffit ce-

pendant pas pour produire un acier de première qua-

lité; il faut qu’il contienne, en outre, du manganèse et

du phosphore. C’est pourquoi tous les minerais manga-
nésifères donnent un fer plus propre à la fabrication de

l’acier, que ceux qui ne contiennent point de manganèse.
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C’est encore pour cela qu’en ajoutant du charbon ani-

mal, en certaines proportions (et ce fait est connu de-

puis très-long-teinps) au charbon de bois qu’on emploie

pour la fabrication de l’acier, celui-ci est meilleur que
quand on a employé du charbon de bois seul. Vauqiie-

lin trouva
,
par l’analyse de plusieurs espèces d’acier de

bonne qualité, qu’elles contenaient du manganèse
,
du

phosphore, du silicium et du magnésium, quoique

ces deux derniers y fussent en très-petite quantité.

Faraday et Stodart ont démontré, il y a peu de temps,

qu’en ajoutant à l’acier une très-petite proportion de

rhodium ou d’argent, il en devenait beaucoup meilleur,

observation très -importante pour la confection des in-

strumens tranchans; Bertbier a reconnu que le chrome
remplissait le même but. Le rhodium est trop rare

pour qu’on puisse l’adopter généralement pour cet

usage; mais l’emploi de l’argent est d’autant plus facile,

qu’il n’en faut qu’un cinq centième du poids de l’acier,

ce qui n’augmente pas eonsidérabiement le prix de ce

dernier.

La couleur de l’acier est plus claire que celle du fer;

sa pesanteur spécifique est de 7,8 à 7,9. A la chaleur

rouge
,

il ne peut pas être traité avec autant de facilité

que le fer, et il faut beaucoup de précaution pour le

frapper à coups de marteau. S’il renferme trop de car-

bone, il se brise en petits morceaux quand on le sou-

met à l’action du marteau. Il est plus facile à casser

que le fer, et sa cassure n’est pas raboteuse et inégale

comme celle du fer; elle est plus unie, grenue, et d’une

couleur plus claire.

Quand l’acier, chauffé au rouge, est refroidi tout à

coup, par exemple, en le plongeant dans de l’eau froide,

il devient dur, et se rompt quand on cherche à le plier.

Il n’est plus attaqué par la lime, et raie le verre. Pen-

dant cette opération
,
connue sous le nom de la trempe

,

la surface de l’acier devient nette, et les battitures qui

s’y trouvaient adhérentes s’en détachent; le fer qui, du

reste, n’augmente pas de dureté par le même traitement.
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ne présente pas ce phénomène. Si Ton chauffe l’acier

trempé, et qu’on le laisse refroidir lentement, il perd

sa dureté, en proportion de la température à laquelle il

a été élevé. Un couteau, par exemple, dont le tranchant

est trop dur, s’adoucit, quand on le plonge dans un pain,

sortant du four, et qu’on l’y laisse refroidir. Pour pro-

portionner la dureté de l’acier aux différens usages aux-

quels on le destine, on nettoie et on polit sa surface

après la trempe, puis on le chauffe, en se réglant pour

la dureté sur les couleurs qu’il prend. Ces couleurs pro-

viennent, à proprement parler, de la formation d’une

mince pellicule d’oxide
,
qui réfléchit les couleurs de

l’iris. Par suite de cette oxidation, l’acier devient d’abord

d’un jaune paille, passe ensuite au jaune doré, parsemé

deraies pourpres, puis au pourpre, au violet et enfin au bleu ;

a la chaleur rouge toute coloration cesse
,
et il se forme à

sa surface une croûte épaisse d’oxide noir. Ces couleurs

guident l’ouvrier, et lui apprennent à quelle époque l’acier

doit être retiré du feu, pour le refroidir dans de l’eau

ou de la graisse. Cette opération est connue sous le nom
du recuit. La première teinte jaune convient aux ciseaux

et aux autres instruinens tranchans, qui sont destinés à

travailler le fer
;|

le jaune doré et le commencement du
pourpre, pour les ciseaux et instrumens tranchans, à

l’aide desquels on travaille des métaux moins durs; le

pourpre, pour les couteaux et les outils destinés aux ou-

vrages à la main; le violet et le bleu, pour les ressorts de

montre, qui n’acquièrent que par le recuit le degré d’é-

lasticité qu’ils doivent avoir. Comme Tacier trempé ne

possède pas la ténacité du fer, on brase ordinairement

l’acier avec du fer doux, et quelquefois on acière la sur-

face de différens objets en fer déjà confectionnés
,
en les

faisant rougir, après les avoir enveloppés de laine ou
de râpure de corne, et en les retirant ensuite pour les

tremper et les polir.

D’après Gautier, il est facile de transformer en acier

des objets de fer tout confectionnés; il suffît pour cela

de les faire rougir, après les avoir enveloppés, de tour-
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îRire de fonte pulvérisée; suivant lui, la formation de

Facier est alors plus prompte et a lieu à une tempéra-

ture moins élevée que par le procédé ordinaire.

Aux Indes orientales, on prépare une espèce d’acier,

qui nous arrive de Bombay, et qui est appelée cvootz,

11 possède des qualités qui le rendent préférable à tout

autre acier. Faraday a trouvé que le wootz contient

une petite quantité de silicium et d’aluminium, et il a

enseigné la manière de l’imiter. Faraday et Stodart ont

trouvé que quand on prend de la fonte qui contient

beaucoup de charbon (celle dont ils se sont servis avait

été fondue avec une nouvelle quantité de charbon, et

renfermait 5,64 pour cent de carbone)
,
et qu’après l’a-

voir pulvérisée et mêlée avec de l’alumine pure
,
on l’ex-

pose pendant long-temps à la température nécessaire

pour fondre le fer, l’aluminium se réduit, et l’on obtient

un petit culot blanc, cassant et à grain fin, qui donne
par la dissolution 6,4 pour cent d’alumine. Dans un es-

sai
,
yo parties d’acier de cémentation ont été fondues

avec 4 parties de cet alliage, et dans un autre essai, 6,7
parties de ce même alliage avec 5o parties d’acier. Dans
les deux essais, iis ont obtenu un régule, qui ressem-

blait sous tous les rapports au wootz. Cet acier laisse

paraître des veines foncées et claires, quand après l’a-

voir forgé, on attaque sa surface avec de l’acide sulfuri-

que étendu; c’est ce qu’on appelle damasquiner

^

parce

qu’autrefois les lames ainsi préparées se fabriquaient

principalement à Damas. La fusion ne détruit pas la

damasquinure; car elle reparaît sous le marteau. Fara-

day l’attribue à ce qu’il se forme dans l’acier indien,

des cristaux qui s’étendent par Faction du marteau,

sans que leurs contours se confondent avec la masse

environnante, et qu’ils sont ensuite rendus visibles par

l’action de l’acide sulfurique étendu.— Cependant Bréant

a essayé de prouver que la présence de l’aluminium n’est

pas indispensable dans l’acier damasquiné
,

et il a ob-

tenu, avec 100 parties de fer en barres et de noir de

fumée calciné
,
de bon acier fondu

,
qui après avoir été
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forgé se damasquina par l’action de l’acide. loo parties

de fonte grise
,

mêlée et fondue avec un oxide qui

avait été préparé en calcinant lOO parties de tournure

(le la même fonte, donnèrent un acier semblable. De-
puis long-temps, on imite l’acier damasquiné en Europe,
et on a cru que les figures qu’on y aperçoit étaient

composées de fer et d’acier brasés ensemble. On réunit, en

les brasant, des barres d’acier et de fer doux tordues en

spirale, et Ton s’en sert ensuite pour fabriquer des lames

de sabre, de couteau, etc. Lorsqu’on verse un acide à la

surface de cet acier
,

les parties de fer pur deviennent

blanches, tandis que celles d’acier paraissent noires, à

cause du carbone mis à nu; la surface des objets ainsi

préparés est couverte de stries noires, onduleuses, parce

que, dans cette opération, le fer pur et l’acier viennent

se placer l’im auprès de l’autre,en stries onduleuses. Plus

le nombre de morceaux qu’on a réunis est grand, et plus

on les a étendus, plus aussi les ondulations sont fines et

serrées
,
et réciproquement.

L’Anglais Mushet a cherché à déterminer les propor-

tions de carbone qui entrent dans ces différons carbures

de fer; et, d’après ses essais, l’acier fondu ductile con-

tient o,oi 2 parties de carbone; l’acier fondu ordinaire

0,01; l’acier dur 0,011 ;
l’acier cassant 0,0a; la fonte

blanche o,o4 5
la fonte tachetée o,o 5

,
et la fonte noire

0,067.

Borure de fer. Le fer ne paraît s’unir que difficile-

ment au bore, du moins en quantité notable. C'.Descotils

et L. Gmelin prétendent qu’en faisant fondre un mé-
lange de fer, d’acide borique et de charbon, le fer se

combine avec du bore, prend une couleur plus blanche,

et conserve sa ductilité; mais Arfvedson n’a pu obtenir

ce borure, en traitant le borate ferrique, au feu de forge,

par la poussière de charbon. Loi’squ’il fit rougir du bo-

rate ferrique dans un courant de gaz hydrogène
,

le sel

se transforma en une masse blanche
,
métallique

,
qui

se dissolvait dans les acides avec dégagement de gaz hydro-

gène
,

et production d’acide borique et d’oxide ferreux;
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mais en la faisant bouillir dans l’eau, celle-ci se chargea

d’acide borique, et il resta du fer métallique pur. Ce-
pendant Lassaigne assure avoir obtenu du borure de fer

dans des circonstances semblables. Il 'précipita du sul-

fate ferrique neutre par une dissolution de borax, il

comprima le précipité pour le débarrasser du liquide,

et en fît un cylindre, qu’il sécha
,
et qu’il exposa dans

un courant de gaz hydrogène à la clialeur du rouge

blanc. La couleur de ce borure était d’un blanc ar-

gentin; sa cassure avait la couleur et le brillant de l’ar-

gent
,
l’acide sulfurique et l’acide hydrochlorique ne le

dissolvaient que difficilement, parce que le bore mis à nu
s’opposait à leur action progressive. Mais Lassaigne

n’a pas traité ce borure de fer par l’eau bouillante,

comme Arfvedson avait fait pour le sien. D’après Las-

saigne, ce composé est formé de 77,40 parties de fer et

de 22,57 de bore; mais ces proportions ne s’accordent

nullement avec les quantités relatives de fer et de bore

contenues dans le borate ferrique précipité et réduit.

Le fer se combine aisément avec le silicium
,
quand

on fait fondre de l’acide silicique avec de la limaille de

fer et du charbon en poudre. La combinaison est cas-

sante ou ductile, suivant la quantité de carbone qu’elle

contient. Le silicium ne paraît pas nuire à la ductilité

du fer, et l’alliage ne s’altère point à l’air, quand la

quantité du premier n’excède pas cinq à six pour cent.

J’ai possédé du siliciure de fer qui donnait dix-neuf

pour cent d’acide silicique, après avoir été dissous dans

l’acide hydrochlorique
;

il était très-mou
,
et l’on pou-

vait le marteler à froid en lames très-minces.

Alliages clejer. Le fer s’allie avec la plupart des au-

tres métaux.

Il se combine à l’aide de la chaleur, avec le potas-

sium et le sodium
,
et fond alors plus facilement que

le fer pur
,
surtout quand il est en contact avec l’air.

L’alliage est décomposé par l’air et par l’eau.

D’après Stromeyer, il est facile d’obtenir une combi-

naison de fer et de glucium
,
quand on fait fondre un



ALLIAGES DE FER. 1^85

mélange de glucine
,
de charbon en poudre et de li-

maille de fer.

En employant un procédé semblable, je n’ai pu par-

venir à produire un alliage bien prononcé de fer et de

calcium
,
tandis qu’en opérant sur le magnésium^ j’ai

obtenu des indices plus sensibles de combinaison.

Nous avons vu, par ce qui précède, que le fer se com-
bine avec taluminium.

Le fer se combine aisément avec le sélénium ,
lors-

qu’on fait passer des vapeurs de sélénium sur du fer

chauffé au rouge; ce dernier métal s’enflamme et con-

tinue à rougir, tant qu’il absorbe du sélénium. Le sélé-

niure de fer, ainsi obtenu, est d’un gris foncé, tirant sur

le jaune, et jouit de l’éclat métallique. Il est dur, cas-

sant et à cassure grenue. Chauffé au chalumeau, il

abandonne du sélénium et fond
,
au bout de quelque

temps, en un globule noir, de cassure vitreuse. Le sé-

léniure de fer se dissout dans l’acide bydrocblorique

,

avec dégagement de gaz sélénide hydrique. Si on le ré-

duit en poudre
,
qu’on y ajoute du sélénium

,
et qu’on

chauffe le mélange, jusqu’à ce que l’excès de sélénium

soit distillé
,
on obtient un séléniure de fer qui contient

une plus forte proportion de sélénium
,
qui n’est plus

soluble dans l’acide bydrocblorique
,
et qui abandonne

du sélénium
,

quand on l’expose à une forte cha-

leur.

Le fer se combine, par la fusion, avec Tarsenic ; l’al-

liage est cassant, et quand on a enqaloyé une certaine

quantité d’arsenic, le fer perd sa vertu magnétique,

loo parties de limaille de fer qu’on fait rougir dans une

cornue avec 200 parties d’arsenic, en retiennent i 36 de

ce dernier, sans fondre. Une petite quantité d’arsenic

rend le fer cassant à froid.

On rencontre dans le règne minéral une combinaison

de sulfure et d’arséniure de fer, qui a reçu le nom de

misspickel. Elle est blanche, douée de l’éclat métallique,

et ordinairement cristallisée en prismes ou en octaèdres

allongés. Le fer y est partagé également entre le soufre
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et l’arsenic, qui, transformés en acides, produiraient,

chacun a lui seul, un sel neutre avec l’oxide ferreux,

que la totalité du fer pourrait former. Si l’on chauffe

le misspickel, dans des vases distillatoires
,

jusqu’au

rouge, on obtient un peu de sulfure d’arsenic, puis

de l’arsenic métallique, et il reste enfin du sulfure fer-

reux
,
entièrement exempt d’arsenic.

Le fer s’unit au chrome; on rencontre souvent ce der-

nier métal dans le fer fabriqué avec des minerais chro-

mifères, mais on peut en séparer une grande partie pen-

dant l’affinage. Bertlrier a essayé d’allier, par la fusion,

le chrome à l’acier. Il mêla dix parties de fer chromé

naturel avec six de battitures de fer, et dix de verre

exempt de métal, et en faisant fondre le mélange dans

un creuset brasqué
,
à la chaleur qu’on emploie ordinai-

rement dans les essais des mines de fer, il obtint sept par-

ties de chromure de fer, sous forme d’un régule fondu.

Il combina ensuite cet alliage avec de l’acier, dans des

proportions telles, que l’acier contînt un à un et demi

pour cent de chrome. Cet acier parut être très-bon; de

même que l’acier indien
,

il se damasquina
,
quand

,

après en avoir poli la surface, on la traita par de l’a-

cide sulfurique étendu. Berthier pense que l’emploi de

cet acier serait d’un grand avantage pour la fabrication

des lames de sabre et des instrumens tranchans.

Le fer se combine aisément avec le molybdène. A
parties égales, cet alliage est fusible au chalumeau, dur

et cassant, sa cassure est grenue, sa couleur d’un gris

bleuâtre. Une partie de fer et deux de molybdène for-

ment une combinaison d’un gris clair
,
infusible au cha-

lumeau, attirable à l’aimant, aigre, et dont la cassure

est à grain fin.

Le fer s’unit aussi au tungstène. L’alliage est d’un

brun clair, dur, rude au toucher, et cassant; sa cassure

est serrée.

On peut combiner le fer avec Vantimoine ; mais en opé-

rant dans des vases ouverts, ce dernier se volatilise; la com-

binaison est blanche
,
dure, cassante, et d’une pesan-
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teur spécifique inférieure a la densité moyenne des deux

métaux. TAuitimoine paraît contribuer, plus qu’aucun au-

tre métal , à priver le fer de ses propriétés magnétiques.

La combinaison du fer avec le leLlure n’a pas encore

été examinée.

Le fer s’allie facilement au tantale^ quand on fait

fondre de l’acide tantaiique, avec de la limaille de fer,

dans un creuset de charbon; l’alliage est si dur, qu’il

raie le verre. Il n’a point de ductilité, est très-difficile à

briser, et donne une poudre d’un brun foncé. Les acides

le dissolvent, en laissant du tantale métallique, à l’état pul-

vérulent.
,

Le fer ne paraît pas être susceptible de se combiner

avec le titane plusieurs essais que Faraday et Sto-

dart ont tentés pour réduire le titanate ferrique par la

poudre de charbon, ou l’acide titanique mêlé avec du fer

et du charbon
,
le régule fondu ne leur a pas offert la

moindre trace de titane. Vauquelin et Hecht ont obtenu
une masse infusible d’un gris clair, parsemée de points

métalliques jaunes, et qu’ils ont regardée comme une
combinaison de fer et de titane.

Le fer ductile, la fonte et l’acier se combinent facile-

ment avec r or. Un alliage de i i parties d’or et d’une

partie de fer est d’un jaune gris presque blanc. Il jouit

d’une grande ductilité; sa pesanteur spécifique est de

1 6 ,885 , c’est-à-dire inférieure à la movenne densité des

deux métaux avant leur union. Suivant les calculs de

Hatchett, îooo parties en volume, avant la fusion,

en donnent après cette opération. Un alliage

de trois parties de fer et d’une partie d’or a la couleur

de l’argent, et est attirable à l’aimant. Les ouvrages dé-

licats en acier peuvent être soudés avec- de for.

Le fer et l’acier s’unissent facilement au platine, avec

lequel on les fait fondre. A parties égales
,

ils forment,

selon Faraday et Stodart, un alliage, qui est susceptible

d’un beau poli, et qui ne se ternit pas à fair. La cou-

leur de ce composé le rend très-propre à la confection

des miroirs. Sa pesanteur spécifique est de 9,862. Qua-
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ire parties et demie de platine et une d’acier donnent

un alliage ductile
,
dont la pesanteur spécifique est de

i5,88. Huit parties d’acier et une partie de platine pro-

duisent aussi un composé ductile, mais dont la surface

devient damasquinée quand on la polit. Une partie et

demie de platine pour cent d’acier paraît augmenter

les qualités de ce dernier. Les alliages de platine et d’a-

cier sont inaltérables à l’air. Le platine et le fer peuvent

être joints en les brasant. Faraday et Stodart ont réuni

par ce moyen des fils des deux métaux, et ils ont obtenu

une belle damasquinure
,
en les traitant ensuite comme

de l’acier damassé.

Le fer et l’acier s’allient au rhodium et à \iridium.

Faraday et Stodart ont trouvé qu’en fondant de l’acier

fondu avec un à deux pour cent de rhodium
,
cet acier

devient beaucoup plus dur que le meilleur wootz
,

et

conserve sa ténacité. Il paraît donc que cette combinai-

son est le meilleur acier qu’on puisse employer à la

fabrication des instruinens tranchans.

Le fer et l’acier se combinent aisément avec Vcu'-

gent
,
quand on fait fondre un mélange des deux

métaux; mais ils se séparent pendant la solidification,

et par une sorte de liquation des globules d’argent

sortent tout autour de la surface de l’alliage. Quand on

martelle cette combinaison, et qu’on la trempe ensuite

dans de Tacide sulfurique étendu, on voit qu’elle ne con-

siste qu’en un tissu de fils d’acier et d’argent placés les

uns à côté des autres, qui présente un aspect particulier.

Lors même que la quantité d’argent ne s’élève pas au-

delà de du poids du fer, on s’aperçoit que ce dernier

ne se trouve pas à l’état de combinaison avec l’argent.

La masse se rouille promptement à l’air; ce qui paraît

dépendre d’une action électrique entre les deux métaux,

qui s’y trouvent séparés. Si l’on mêle de l’acier fondu

avec de son poids d’argent, on obtient, après la fu-

sion du mélange, une combinaison intime, dans laquelle

il est impossible de découvrir une trace d’argent libre,

même avec la meilleure loupe. L’acier ainsi préparé sur-
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passe de beaucoup le meilleur acier fondu et le meil-

leur wootz
,
et ne le cède en rien à l’acier qui contient

du rhodium. Faraday et Stodart ont essayé de combiner

l’acier avec l’argent, en recouvrant le premier de feuilles

d’argent, et le cémentant ensuite, mais l’argent se fon-

dit à la surface de l’acijer, sans pénétrer dans l’intérieur.

Le fer et le mercure ne s’unissent pas directement.

L’addition d’un métal étranger favorise l’amalgamation.

Si l’on plonge du fer bien décapé dans un amalgame de

potassium ,
la surface du fer s’amalgame très-fortement

,

et l’amalgame y reste adhérent
,

tant qu’il contient du
potassium

;
mais lorsqu’on le plonge dans l’eau qui en-

lève le métal alcalin
,
le mercure se sépare, et la surface

du fer reparaît tout aussi polie qu’auparavant. On ob-

tient un amalgame de fer et d’étain, en faisant digérer

du fer étamé dans du mercure bouillant
,
jusqu’à ce que

le fer ait perdu sa cohésion
,
et que la masse soit deve-

nue homogène partout. Elle est d’un blanc argentin, te-

nace, presque ductile, et attirable à l’aimant. Un autre

procédé, pour obtenir un amalgame de fer, consiste à

broyer d’abord à sec, puis avec de l’eau, un mélange de

limaille de fer, d’alun et de mercure. On a prescrit

aussi de préparer un amalgame à parties égales de zinc

et de mercure
,
de le broyer avec la moitié de son poids

de limaille de fer pure, et d’ajouter au mélange, au bout

de quelque temps, du chlorure ferrique, pour extraire

le zinc
;
la masse est triturée plusieurs fois de suite avec

des doses nouvelles de chlorure
;
après quoi on la tasse

dans un creuset, on la couvre de suif, et on la chauffe,

jusqu’à ce que le suif soit transformé en charbon. L’a-

malgame est dur comme de l’antimoine, et à cassure

cjrenue; il ne se rouille point, et n’exerce aucune action

sur l’aimant.

Il est très-difficile d’allier le fer au ciiwre ; la combi-

naison est grise, ductile et cassante à froid. Ou prétend

qu’une pièce de monnaie de cuivre jetée dans un haut

fourneau, suffit pour rendre mauvaise toute la fonte

provenant d’une opération. Cette combinaison est ma-

111. 19
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gnétique ,
même lorsqu’elle ne contient qu’un dixième

de fer. D’après Levasseur, le fer contenant du cuivre a

plus de ténacité que tout autre, et il ne devient cassant

qu’entre le rouge brun et le rouge foncé; au-dessus et

au-dessous de cette température
,

il se laisse très-bien

forger.

Le bismuth ne se combine que difficilement avec le

fer
;
une très-petite quantité de ce dernier suffit pour le

rendre magnétique.

Quand on fait fondre un mélange de fer et Ôl étain
,

on obtient, d’après Bergmann, deux couches séparées,

constituant chacune un alliage particulier : l’un de ces

alliages contient, sur une partie de fer, 2
1
parties d’étain

;

il est ductile
,
un peu plus dur que l’étain et d’une couleur

un peu plus foncée que celui-ci; tandis que l’autre, formé

de 2parties de fer et de i partie d’étain, est un peu ductile

et si dur, qu’on ne peut le rayer avec le couteau. La tôle

recouverte d’étain
,
porte le nom de fei^-blanc^ et sert à

une infinité d’usages. Pour étamer les feuilles de tôle,

on les plonge dans de l’acide sulfurique étendu, qui

dissout la pellicule d’oxide; on les frotte ensuite avec

du sable, et on les plonge d’abord dans du suif fondu
,

puis dans de l’étain, qui est fondu sous une couche de

suif Toute la masse du fer se pénètre alors d’étain
,
de

manière que quand on retire les feuilles, au bout de quel-

que temps, elles en sont imprégnées de part en part. Il

reste à leur surface une légère couche d’étain qui re-

couvre le fer; plus l’étain employé était pur, et plus

aussi la surface de l’étain est polie. En Angleterre
,
on

emploie à cet usage l’étain appelé graintin(voy. pag.i 56);

mais, dans d’autres pays, on se sert de l’étain en saumons,

qui donne un étamage très-inégal et nullement poli
,
de

sorte que,' pour rendre la surface du fer-blanc unie, on est

obligé de la frapper avec un marteau poli. Un Français

nommé Alard a découvert, il y a quelques années, une

méthode pour rendre cristalline la surface du fer-blanc;

il donna le nom de moiré niétallique au fer-blanc ainsi

préparé. Pour obtenir ce moiré, on chauffe la feuille de
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fer-blanc, jusqu’à ce que l’étain soit fondu à sa surface

,

puis on la refroidit
,
en jetant de l’eau sur l’autre côté.

L’étain prend alors, en se solidifiant
,
la forme de rami-

fications cristallines, semblables à celles qui se forment

en hiver sur les vitres des croisées; mais cette cristalli-

sation n’est pas visible de suite, parce qu’elle se trouve

couverte de la pellicule du métal
,
qm s’est solidifiée hi

première. Plus le refroidissement est prompt
,
plus les

ramifications sont petites, de manière qu’il dépend en-

tièrement de la volonté du fabricant de les rendre

plus ou moins grandes
,
en variant la température de

l’eau qu’il emploie pour refroidir le fer-blanc. Si l’on

chauffe assez la feuille sur un point, pour que l’étain se

fonde à partir de ce point vers la périphérie, il se forme

une étoile cristalline, ayant ce point pour centre. On
peut, à l’aide d’un fer à souder trempé dans de l’étain

fondu
,
dessiner sur le revers de la feuille des lettres ou

des figures, qui deviennent visibles de l’autre côté. On
couvre de résine le côté sur lequel on veut dessiner, et il

faut que le fer à souder soit assez chaud pour fondre

l’étain sur lequel on le pose. Pour mettre ensuite la cris-

tallisation à nu
,
on enduit le côté opposé d’un mélange

d’acide hydrochlorique et d’acide nitrique
,
qui ne doit

pas être très-concentré, sans quoi tout l’étamage serait

dissous. Quand les cristaux paraissent avec un éclat suf-

fisant
,
on plonge la feuille dans de l’eau pure

,
et on y

passe ensuite à plusieurs reprises un peu de lessive de

potasse caustique
,

afin d’enlever la pellicule d’oxide

stannique, que l’eau précipite souvent de l’acide
,
après

quoi on rince la feuille avec de l’eau pure. Pour conser-

ver l’éclat de ces cristaux
,

il faut recouvrir le fer-hlanc

d’un vernis transparent. Dans cette opération
, l’acide ne

dissout d’abord que la couche non cristalline, parce que

les parties qui ont cristallisé rapidement et d’une manière

irrégulière sont dissoutes plus vite, par tous les dissol-

vans, que celles c[ui sont à l’état de cristaux réguliers. Tout
acide susceptible de dissoudre l’étain

,
produira ces cristal-

lisations, en y introduisant le fer-blanc; mais il faut tou-
e-

'

19.
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jours que cet acide soit très-étendu. Cependant la iné»

thode qui vient d’être indiquée
,
est la plus sûre. D a»

près les essais de Wagenmann, Tétain a une tendance toute

particulière à la cristallisation
,
quand il contient

d’argent ou ^ de cuivre. 11 résulte de ce que j’ai

dit, relativement à la différence qui existe entre le fer-

blanc anglais et celui des autres pays
,
que le premier

seul est propre à la préparation d’un beau moiré; c’est

aussi ce que l’expérience a conslaté.

Le fer se combine difficilement avec le plomb. Si l’on

fait fondre un mélange des deux métaux
,
on obtient

,

d’après les expériences de Guyton, deux couches sépa-

rées; la supérieure est du fer, contenant un peu de

plomb, tandis que l'inférieure est du plomb qui renferme

un peu de fer. Muschenbroeck annonce être parvenu à

combiner par la fusion [\oo parties de fer avec 1 34
plomb, et il assure que la pesanteur spécifique d’un

alliage de 10 parties de fer et de r partie de plomb n’est

que de 4)^5.

On ne saurait allier le fer au zinc
,
parce que ce der- •

nier se volatilise avant que le premier n’entre en fusion.

Mais, d’après Malouin, la tôle peut être recouverte et im-

prégnée de zinc, lorsqu’on la tient pendant quelque temps

dans un vase rempli de zinc fondu. Suivant les expériences

de Hollunder, on obtient une masse métallique blanche

et cassante
,
en faisant rougir pendant quelque temps un

mélange de fonte pilée et de zinc dans un vase herméti-

quement fermé.

Le fer s’unit aisément au nickel. Cet alliage se ren-

contre à l’état natif dans les pierres météoriques, où le

fer contient depuis 3 jusqu’à 10 pour cent de nickel (r).

Le fer météorique que Pallas a découvert en Sibérie,

(i) En général, on évalue trop bas la proportion de nickel,

parce qu’on se sert de l’ammoniaque pour séparer l’oxide nic-

colique de l’oxide ferrique, et que cet alcali, comme je i’ai dit à

l’article du nickel, laisse, sans le dissoudre, une assez grande quan-
tité d’oxide niccolique, qui est combiné avec l’oxide ferrique.
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paraît contenir les mêmes proportions de nickel. Quand
on fait rougir légèrement un pareil alliage de fer et de

nickel, on voit paraître des figures cristallines à la sur-

face; et si l’on fait bleuir la surface polie, il s’y montre

des dessins jaunes, ce qui offre ordinairement un aspect

fort joli; ces combinaisons peuvent être imitées par l’art.

Elles sont ductiles; mais quand le nickel y entre pour
près, d’un dixième, elles commencent à perdre leur

ductilité
;
elles se rouillent moins facilement que le fer.

Si
,
au contraire

,
on fond du nickel avec de l’acier, on

obtient, d’après Faraday et Stodart, un alliage qui a beau-

coup de tendance à se couvrir de rouille.

Le fer se combine, par la fusion, avec le cobalt.

L’alliage est dur et magnétique. On ne connaît pas l’in-

fluence qu’exercent diverses proportions de cobalt sur la

ductilité du fer.

Le fer est un métal presque indispensable, en raison

de son utilité dans différens travaux et dans les arts.

Ses usages, sous forme métallique, sont généralement

connus. A l’état d’oxide et de sel, il a différens emplois

économiques et techniques, et dans les arts il sert pour
teindre, en peinture, etc. En médecine c’est un puis-

sant astringent et tonique, que l’on applique avec suc-

cès, soit à l’extérieur, soit à l’intérieur; l’hydrate et les

sels ferriques sont plus efficaces que l’oxide et les sels

ferreux, ainsi que l’expérience l’a démontré 'd’une ma-
nière assez générale. La vertu tonique et excitante des

préparations de fer les rend nuisibles à tous ceux qui

sont atteints de maladies chroniques, dont la cause est

l’inflammation d’un organe quelconque, avec ou sans

suppuKition habituelle
,
par exemple dans les premières

périodes de la phthisie pulmonaire, dans certaines espè-

ces d’hémorroïdes, etc. Mais l’expérience a appris que

ces effets nuisibles de l’oxide ferrique sont corrigés par

l’addition d’une dose modérée d’alcali
,
sans que sa pro-

priété tonique en soit beaucoup diminuée.
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19. Du manganese.

On rencontre ce métal, en quantités considérables,

dans un grand nombre de minéraux
,
parmi lesquels

celui dont on se sert popr la préparation du gaz oxi-

gène, est un des plus riches. On en trouve aussi dans

quelques matières organiques. Fourcroy et Vauquelin

l’ont trouvé dans les os, et on le rencontre souvent

dans les cendres des plantes.

Le minéral qu’on désigne ordinairement sous le nom de

manganèse, est connu depuis long-temps déjà, mais sa

composition est restée cachée jusqu’aux temps de Scheele.

Ce dernier le décrivit dans les Transactions de l’Acadé-

mie des sciences de Stockholm, année comme
une terre particulière qui

,
pour se conformer au lan-

gage du temps, se combinait en différentes proportions

avec le combustible. J. G. Gahn démontra ensuite que
cette terre pouvait être réduite en un métal qu’il ap-

pela magnésium^ parce qu’en latin le manganèse était

désigné sous le nom de magnesia nigra. Plus tard on
craignit que ce nom ne fût confondu avec celui de

magnesia et.on lui donna le nom de manganesium et

en français manganèse. Les chimistes allemands l’ap-

pellent manganium , le nom de manganesium ayant

trop de rapports avec celui du radical métallique de la

magnésie, le magnésium.
Le manganèse est un des' métaux qui retiennent l’oxi-

gène avec le plus de force. D’après Gahn
,
on peut en

opérer la réduction, a l’aide du charbon, dans un creu-

set brasqué et luté. Il exige, pour se réduire, une cha-

leur très-intense et très-continue, soutenue pendant une
heure et demie par le vent d’un soufflet. C’est un des

métaux les plus réfractaires, de sorte qu’il est difficile

de l’avoir à l’état d’un culot fondu un peu grand. John
donne, pour l’obtenir, le procédé suivant. On calcine

le carbonate manganeux dans un vase bien fermé, on

mêle l’oxide manganeux qui reste avec de l’huile, et on

calcine la masse dans un creuset couvert
,
de manière à
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transformer Thulle en carbone. On répète ce traitement

plusieurs fois, on triture la masse charbonneuse, et on

en fait une pâte ferme en la pétrissant avec de l’huile.

Cette pâte est introduite dans un creuset brasqué , et

l’espace resté vide est rempli de poudre de char-

bon. On chauffe alors le creuset pendant une demi-

heure, afin de sécher la masse et de décomposer l’huile,

après quoi on le lute et on l’expose, pendant une heure

et demie, à la chaleur la plus violente que le creuset

puisse supporter. On obtient ainsi un bouton de manga-
nèse fondu

,
qui est cependant loin d’être pur, car il con-

tient du carbone et du silicium, provenant de la cendre

du charbon. John recommande de le refondre dans un
creuset de charbon avec du borax, opération pendant

laquelle le métal est très-peu oxidé. Il devient ainsi plus

fusible, acquiert plus de brillant
^
et se trouve tellement

dépouillé de charbon, qu’il ne laisse pas de poudre noire,

quand on le dissout dans les acides; mais il est possible

que le carbone soit remplacé par une petite quantité de

bore.

Le manganèse a une couleur argentine tirant sur le

gris, et semblable à celle de la fonte dure. Il répand à

l’air humide, ou quand on le touche avec des doigts hu-

mides, une odeur désagréable, semblable à celle qu’exhale

la fonte quand on la dissout dans l’acide sulfurique étendu
;

les doigts restent long-temps imprégnés de cette odeur. Il

a un faible éclat métallique, et une cassure à grain fin;

par la fusion avec le borax, il acquiert plus d’éclat, et

une texture cristalline. Il est moins dur que la fonte,

attaquable à la lime, et cassant; en le triturant, on
parvient à le réduire en une poudre d’un gris de fer,

douée de l’éclat métallique. Sa pesanteur spécifique est

de 8,01 3 : il n’est pas attiré par l’aimant, mais une très-

petite quantité de fer suffit pour le rendre magnétique.

Le manganèse se rapproche beaucoup, dans ses pro-

priétés, des radicaux métalliques des alcalis, tant par

son affinité puissante pour l’oxigène, que par la nature

de ses oxides. Il sert donc précisément d’intermédiaire
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entre ces radicaux et les métaux proprement dits, il

^s’oxide, soit à l’air libre, soit dans l’eau, de sorte qu’il

est aussi difficile de le conserver à l’état métallique

,

que le potassium et le sodium. Il se ternit à l’air, prend

une couleur jaunâtre ou violette, et se convertit rapi-

dement en une poudre noire. Dans l’eau il dégage du
gaz hydrogène; il s’altère peu dans l’alcool, quoiqu’il

finisse aussi, au bout de quelque temps, par s’y réduire

en poudre. On peut le conserver dans le mercure, mais

il paraît être dissous en partie par ce métal. Comme il

surnage le mercure, il est nécessaire de le tenir dans

un vase renversé. Cependant le mieux est de le conser-

ver dans l’huile de pétrole, ou de l’introduire dans un
tube de verre, dont, à l’aide de la lampe, on ferme les

deux bouts, le plus près possible du métal. Black re-

commande de le couvrir d’un vernis résineux incolore.

Oxides de manganèse. Nous connaissons au man-
ganèse cinq degrés d’oxidation

,
dont deux sont des oxi-

des, le troisième un suroxide, et les deux derniers des

acides. On avait été porté à croire que ce métal pou-

vait donner naissance à des sous-oxides
,
dont l’un serait

la poudre brune, dans laquelle il se transforme, quand
il absorbe l’oxigène de l’air, et dont l’autre se formerait,

d’après les expériences de John
,
quand le manganèse

s’oxide sous l’eau pure. Cependant le premier de ces

oxides n’est autre chose qu’une combinaison de l’oxide

manganeux avec l’oxide manganique, analogue à l’oxide

ferroso-ferriqiie, et mêlée avec des paillettes brillantes

de carbure de manganèse
,
qui, lorsqu’on verse de l’eau

dessus, dégagent lentement un gaz hydrogène dont l’o-

deur est désagréable. Si l’on y ajoute ,
au contraire, de

l’acide hydrochlorique
,
on obtient de suite une disso-

lution brune, qui exhale du chlore, pendant que les

paillettes se dissolvent, en dégageant du gaz hydro-

gène, et laissant un résidu de charbon. Le deuxième

de ces prétendus sous-oxides est de couleur verte, et

contiendrait
,

d’après la donnée de John
,

1 5 parties

d’oxigène sur 100 de métal
;
chauffé dans du gaz acide
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carbonique, il donnerait du carbonate inanganeux, tan-

dis qu’une partie de l’acide serait réduite à l’état de gaz

oxide carbonique. Les expériences de John n’ont pas été

répétées
;
mais il existe plusieurs motifs pour considé-

rer cet oxide comme de l’oxide manganeux, dont la cou-

leur semble plus claire, parce qu’il est plus divisé.

I® Oxide manganeux. C’est lui principalement qui

sert de base aux sels de manganèse. Selon Faraday, le

procédé le plus facile pour le préparer
,
consiste à ré-

duire le suroxide naturel pur en poudre fine, après l’avoir

fortement calciné, à le mêler avec du sel ammoniac en

poudre, et à chauffer le mélange très-lentement jusqu’au

rouge obscur. L’oxide manganique est réduit par l’hy-

drogène de l’ammoniaque, et le manganèse qui en ré-

sulte forme du chlorure manganeux avec le chlore du
sel ammoniac. Si l’oxide manganique se trouve en léger

excès, le chlore ne se combine avec aucune autre base;

après le refroidissement de la masse
,
on dissout le chlo-

rure dans l’eau, et on précipite la dissolution par un car-

bonate alcalin. On peut aussi préparer le carbonate man-
ganeux

,
en calcinant le suroxide de manganèse, et le

délayant ensuite dans de l’acide sulfurique concentré
;

la masse s’échauffe, et se prend en un sel qu’on fait

rougir pendant quelque temps.. On verse de l’eau sur le

résidu, et on ajoute de l’ammoniaque à la dissolution

saline, jusqu’à ce qu’il ne se précipite plus d’oxide fer-

rique. Dès que la liqueur est incolore, et que le préci-

pité devient blanc, la dissolution ne contient plus que du
manganèse, que l’on précipite par un carbonate alcalin.

Pour obtenir l’oxide manganeux à l’aide du carbonate, on
calcine ce sel au rouge obscur, dans un vase, à travers

lequel on fait passer un courant de gaz hydrogène pen-

dant toute l’opération, et jusqu’à ce que l’appareil soit

refroidi.

L’oxide manganeux ainsi obtenu est d’un vert grisâtre

plus ou moinsi’oncé. ïl absorbe l’oxigène de l’air; et quand
on l’y exposependant qu’il est encorechaud, il s’enflamme,

brûle, et laisse une poudre d’un brun foncé, dont je
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parlerai plus bas. Si Ton verse de la potasse caustique

dans la dissolution de l’oxide manganeux
,
on obtient

un précipité blanc, qui est de \hydrate manganeux^
et qui absorbe sur-le-cbamp l’oxigène de l’air, et devient

brun; recueilli sur un filtre et lavé, il finit par se trans-

former en une poudre brune noirâtre, qui est l’hydrate

inanganique. L’oxide manganeux a la même propriété

que la magnésie et l’oxide ferreux, celle de n’être pré-

cipité qu’en partie par l’ammoniaque, et d’entraîner de

l’acide silicique avec lui
,

lorsqu’on le précipite d’une

liqueur contenant de cet acide
;
de -là vient que, dans

l’analyse des minéraux manganésifères
,
on obtient tou-

jours, avec le manganèse, beaucoup d’acide silicique, qui

ne s’en sépare qu’après avoir dissous le précipité dans l’acide

hydrochlorique
,
et évaporé la dissolution jusqu’à siccité.

L’oxide manganeux est formé de 77,57 parties de

manganèse, et 22,43 d’oxigène, ou de 100 parties du
premier, et de 28,91 du second.

2® Oxide wanganique. On obtient cet oxide en dé-

composant le nitrate manganeux par une légère calci-

nation; il est noir ou d’un brun foncé, quand il a été

précipité d’une liqueur, et qu’il s’y trouve disséminé.

On le rencontre, quoique rarement, cristallisé dans le

règne minéral
;

les minéralogistes allemands lui ont

donné le nom de braiinit. Cet oxide a peu d’affinité

pour les acides
;
mais il se dissout dans quelques-uns,

sans subir de décomposition, par exemple, dans l’acide

hydrochlorique froid
,

et à l’aide d’une douce digestion

dans l’acide sulfurique
;

les dissolutions sont d’une cou-

leur foncée. A une température plus élevée, les acides le

ramènent à l’état d’oxide manganeux. 11 s’unit à l’eau,

et produit une poudre d’im brun hépatique, qui, ag-

glomérée en morceaux, est presque noire. On l’obtient

par r oxidation de l’hydrate manganeux à l’air; l’hydrate

inanganique se rencontre dans le règne minéral, tantôt

cristallisé en rayons déliés ou en octaèdres
,
tantôt en

morceaux brillans, de la dureté de la pierre à fusil,

ou en masses qui ont peu de consistance, et res-
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semblent à des choux-fleurs, tantôt sous forme terreuse.

L’hydrate cristallisé ressemble tellement au suroxide de

manganèse, que les minéralogistes les ont confondus l’un

avec l’autre jusqu’à l’époque où Arfvedson
,
examinant

un manganèse cristallisé, extrêmement beau, prove-

nant des mines d’Undenàs en Vestrogothie, trouva qu’il

contenait, non pas du suroxide, mais de l’oxide man-
ganique combiné avec de l’eau. Les minéralogistes lui

ont donné le nom de mangaiiite. L’hydrate mangani-
que ne pouvant remplacer le suroxide que dans un petit

nombre de cas, il est utile d’avoir un moyen qui per-

mette de les distinguer l’un de l’autre; l’épreuve la plus

sûre consiste à les réduire en poudre : le suroxide reste

noir, tandis que l’hydrate pur devient d’un brun hépa-

tique clair. La nature nous offre souvent un mélange de

ces deux corps. On reconnaît, à la couleur plus foncée

de la poudre, que l’hydrate contient du suroxide; d’un

autre côté, quand on chauffe ce dernier dans un tube

de verre, on voit, par la quantité d’eau qu’il fournit,

s’il contenait de l’hydrate. L’hydrate manganique ren-

ferme 10 pour cent d’eau, dont l’oxigène est le tiers de

celui qui se trouve dans l’oxide. Le borax et le phos-

phate ammonico-sodique dissolvent
,

au chalumeau
,

l’oxide manganique; et le verre qu’on obtient, et qui est

coloré en rouge ou en violet
,

suivant qu’il contient

plus ou moins d’oxide
,
conserve cette teinte tant qu’on

le tient dans la flamme extérieure. Dans la flamme in-

térieure, au contraire, il se décolore, parce que l’oxide

manganique est réduit à l’état d’oxide manganeux
;

mais on peut lui rendre sa eouleur en le chauffant pen-

dant long-temps dans la flamme extérieure
,
où l’oxide

reprend l’oxigène qu’il avait abandonné.

L’oxide manganique est composé de 69,75 parties de

métal, et 3o,2 5 d’oxigène, ou de 100 du premier, et

de 45,37 ùu second.

Les deux oxides précédons, de même que ceux de

fer, se combinent l’un avec l’autre
;
d’où résulte une com-

binaison que nous appellerons oxide rnanganoso-rnan-
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ganique^ et qui prend naissance toutes les fois qu’on

chauffe fortement un oxide quelconque de manganèse.

Ce double oxide est d’une couleur brune hépatique;

il est impossible de le distinguer, au simple aspect, de

î’bydrate inanganique, quand celui-ci est réduit en pou-

dre fine. On le trouve dans le règne minéral, et les mi-

néralogistes le désignent sous le nom àhausmajinite.

Ordinairement on l’obtient, soit en calcinant l’hydrate man-
ganique jusqu’au rouge blanc, opération pendant laquelle

il abandonne d’abord de l’eau, puis du gaz oxigène,

soit en faisant rougir le carbonate manganeux en vases

ouverts. Lorsqu’on verse dessus un acide étendu, sur-

tout de l’acide nitrique, il se transforme en oxide man-
ganeux, qui se dissout, et, comme je le ferai voir plus

loin, en hydrate de suroxide qui reste. Les chimistes

ont cru pendant long-temps que cette combinaison con-

sistait en oxide manganique, et que l’hydrate mangani-

que était du suroxide de manganèse préparé par la voie

humide, jusqu’à ce qu’Arfvedson fit voir qu’il est com-
posé d’oxides manganique et manganeux dans une pro-

portion telle, que le premier contient trois fois plus

d’oxigène que le dernier. Il renferme 27,^2 5 pour cent

d’oxigène, c’est-à-dire qu’il est composé de près de 69
parties d’oxide manganique, et 3i d’oxide manganeux.

C’est probablement de cet oxide que provient la couleur

d’améthyste, que le manganèse donne à quelques-uns

de ses sels, à l’acide silicique dans l’améthyste, et au

verre qui a cette teinte.

3 *^ Siiroxide de manganese (manganèse). C’est en

calcinant, dans des vaisseaux clos, cet oxide désigné par

les minéralogistes sous le nom de pyrolusite
^
qu’on se

procure ordinairement le gaz oxigène. Dans cette opé-

ration le suroxide se convertit en oxide manganique
,

ou
,
quand le feu est plus fort

,
en oxide manganoso-

manganique. Tel qu’on le trouve dans la nature, il est

d’un gris d’acier, doué de l’éclat métallique
,
et cristal-

lisé en aiguilles qui sont réunies en une masse compacte

et pesante. Quelquefois on le rencojitre à l’état de pu-
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reté; mais plus souvent il est mêlé avec d’autres miné-

raux , tels que le spath-fluor, Fhydrate manganique

,

l’hydrate ferrique, le quartz et d’autres. Alors il donne,

quand on le chauffe, une quantité d’eau assez considé-

rable; mais plus le suroxide est pur, moins il fournit

d’eau par la calcination (t).

Le suroxide de manganèse offre, sous le rapport élec-

trocliimique
,
une propriété très-remarquable, celle de

conduire l’électricité, et de se charger, à un très-haut

degré, de l’électricité négative, quand on le met en

contact avec d’autres métaux
;
et comme le manganèse

est un de ceux qui prennent la charge positive la plus

forle, quand on les met en contact avec d’autres métaux
moins combustibles qu’eux, son suroxide ne le cède en

rien à l’argent et à l’or, relativement à la propriété de

prendre l’électricité inverse (2). Tous les suroxides avant

(i) Quand on prépare l’oxigène
,
on obtient presque tou-

jours, une certaine quantité de gaz nitrogène, qui se dégage
avant l’oxigène, et qui suit l’eau. Plusieurs chimistes prétendent

que cela n’a lieu que quand on opère la calcination dans des vases

de grès; mais, malgré que je me sois toujours servi de vases de
fer, j’ai constamment obtenu du gaz nitrogène; quelquefois j’ai

recueilli une eau acide, et parfois le gaz nitrogène, qui se déve-
loppait, exhalait sensiblement l’odeur du gaz oxide nitrique. On

' ignore commentée nitrogène se trouve dans le minéral. Black dit

que le manganèse qui s’oxide dans de l’air renfermé, laisse moins de
nitrogène que Fair n’en contenait d’abord : d’où résulterait que ce

métal absorberait aussi du nitrogène. Si cette remarque est fondée,

l’absorption dont il s’agit se rattache probablement à la formation
d’une petite quantité d’acide nitrique

;
car il serait contradictoire

avec tout ce que nous savons jusqu’à présent des autres métaux, de
supposer que l’un d’eux puisse se combiner avec le gaz nitrogène

,

comme tel. On pourrait donc admettre, si toutefois il était per-
mis de remplacer l’observation directe par une conjecture

,
que,

dans plusieurs minerais de manganèse, il s’est formé une petite

quantité d’un sousnitrate, qui se décompose par la calcination

et donne du gaz nitrogène; car il ne paraît pas vraisemblable
que le gaz nitrogène entre dans la composition du suroxide de
manganèse.

(2 j
Des disques de manganèse conviennent cependant peu

,
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probablement les mêmes propriétés électriques, nous
voyons par-là comment les rapports électriques primi-

tifs sont changés par l’oxigène. A l’état métallique ils

sont bons conducteurs; à l’état de sousoxide, ils conti-

nuent encore à l’être jusqu’à un certain point; à l’état

d’oxide ou de base salifiable, ils deviennent de très-

mauvais demi-conducteurs; enfin, à l’état de suroxide,

ils recouvrent leur faculté conductrice
;
mais alors ils

produisent toujours de l’électricité négative dans la pile.

Le suroxide de manganèse est décomposé par les

acides avec dégagement de gaz oxigène
:
quand on opère

à froid, il se transforme en oxide manganique; mais à

l’aide de la chaleur il abandonne encore plus d’oxigène,

et passe à l’état d’oxide manganeux
,
qui s’unit aux aci-

des pour former des sels manganeux. Si l’on ajoute des

substances végétales ou animales, telles que du sucre,

de l’acide tartrique ou de l’acide oxalique à un mélange
de suroxide de manganèse et d’un acide, ces substances

sont détruites par l’oxigène du suroxide, qui est ramené
à l’état d’oxide manganeux

,
sans dégagement d’oxigène.

Berthier a démontré que quand on met digérer foxide

manganoso-manganiquedans de l’acide nitrique concentré,

l’oxide manganeux sedissout en laissant une poudre noire,

qui est de l’hydrate de suroxide. Cet hydrate est composé

,
de 95,5 parties de suroxide, et de 4,5 d’eau, dont l’oxi-

gèrie est égal au huitième de celui du suroxide. Berthier

a obtenu un autre hydrate de suroxide
,
en délayant le

carbonate manganeux dans de l’eau, exposant le mé-
lange à un courant de chlore, et lavant avec soin la

poudre noire qui se produit ainsi. Ce dernier hydrate

est formé de 88 parties de suroxide, et 12 d’eau, dont

l’oxigène est le tiers de celui du suroxide. Il est cepen-

dant très-probable que, dans ce cas, l’analyse a donné un
résultat inexact, en ce que la quantité d’oxigène, conte-

pour les piles électriques, parce qu’ils sont poreux, et que l’hu-

midité contenue dans les rondelles de carton les pénètre.
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nue dans l’eau, aurait dû être le quart de celle du
suroxide.

Le suroxide de manganèse est d’un fréquent usage en

chimie: on s’en sert pour préparer de l’oxigène, pour

fabriquer les chlorures, la dissolution de chlore dont

se servent les blanchisseurs, etc.; dans les verreries,

on l’emploie pour enlever au verre la couleur du fer
;

mêlé avec de l’eau, il la préserve de la putréfaction

dans les voyages sur mer, et on assure qu’il suffit pour
cela d’en mettre quelques livres dans chaque tonne

d’eau
,
etc.

Le suroxide de manganèse renferme
, sur la même

quantité de métal, deux fois autant d’oxigène que l’oxide

manganeux, c’est-à-dire que loo parties de métal en

absorbent 0^,82 d’oxigène pour le produire : d’oii ré-

sulte qu’il est formé de 63,36 parties du premier, et

36,64 du second ; sur cette dernière quantité d’oxigène,

il abandonne neuf parties quand il est ramené par la cal-

cination à l’état d’oxide rnanganique, et douze quand il

se convertit en oxide manganoso-man'ganique.

4^ Acides du manganèse. On connaît depuis très-

long-temps un composé qui prend naissance quand on
fait fondre de l’oxide rnanganique dans un vase ouvert,

et à une douce chaleur, avec du nitre ou avec de l’al-

cali caustique. Ce composé a reçu le nom de caméléon
minéral.^ parce qu’il arrive souvent que sa dissolution,

sans causes apparentes, change du vert au violet, du
violet au rouge, et finit par devenir incolore. Plu-

sieurs chimistes se sont occupés d’examiner le ca-

méléon minéral, sans cependant arriver à des résultats

satisfaisans; enfin Chevillot et Edwards reconnurent,

en 1818
,

quelle était sa nature. Ces chimistes ont

trouvé que les oxides de manganèse ne donnent

point de caméléon, quand on les chauffe, en vase clos,

avec de la potasse caustique; mais que lorsqu’ils sont

exposés à l’air, iis absorbent du gaz oxigène, et pro-

duisent ce composé. S’il y a un excès d’alcali, on ob-

tient une masse fondue, d’im beau vert -pré, dont
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la teinte est si intense
,
que la plus petite quantité d’oxide

inanganique suffît pour colorer l’alcali. On a tiré parti

de cette propriété de l’oxide inanganique, pour recon-

naître sa présence dans les minéraux; à cet effet on
mêle, sur une feuille de platine, le corps que l’on veut

essayer, avec un peu de carbonate potassique ou sodi-

que, et on le chauffe au chalumeau jusqu’à ce que Fal-

cali soit fondu
;

si la matière soumise à l’expérience

contenait du manganèse, elle est verte. En opérant sur

une plus grande quantité d’oxide manganique, la masse

que l’on obtient est noire , au lieu d’être verte, et forme

avec l’eau une dissolution de .belle couleur purpurine,

qui donne par l’évaporation des cristaux pourpres. Ces

cristaux sont un ^el de potasse avec un des acides du man-
ganèse. Chevillot et Edwards, qui ont démontré les pre-

miers l’existence de cet acide, ne sont pas parvenus à

l’isoler ;
mais ils ont trouvé que quand on versait de l’a-

cide sulfurique concentré sur du manganate potassique,

il se dégageait un gaz pourpré, qui se condensait en

stjries rouges sur les parois du vase, mais se transfor-

mait en peu d’instans en oxide mangano -manganique.

Forcbbammer essaya ensuite de préparer cet acide, en

précipitant le nitrate plombique par du manganate po-

tassique
,
et décomposant le précipité à l’aide de l’acide

sulfurique étendu
,
moyen par lequel il obtint effective-

ment une petite quantité d’acide manganique dissous

dans l’eau.

Forcbbammer crut s’apercevoir que le manganèse
formait deux acides

,
mais il ne réussit pas à mettre

leur existence bors de doute. Mitscberlicb au contraire

V est parvenu
,

et nous lui devons même la connais-

sance de leur composition.

1. Acide manganique. Cet acide prend naissance,

quand on calcine le suroxide de manganèse avec i’by-

clrate ou le nitrate de potasse, de soude ou de baryte.

Le suroxide est décomposé en acide et en oxide inanga-

niques. Par la présence de l’air ou de l’acide nitrique,

il se forme une plus grande quantité d’acide mangani-
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que, car ces substances cèdent de l’oxigèoe à la masse,

que l’on traite ensuite par Feau pour dissoudre le mam
ganate alcalin, dont la dissolution est verte. L’acide

manganique n’a pas encore pu être isole. D’a[)rès les

expériences de MitsclierUcli
,

les inanganates sont iso-

morphes avec les sulfates et les chromâtes, et le man-
ganèse est combiné dans Tacide mangani(pie avec trois

fois autant d’oxigène que dans l’oxide manganeux. Il est

composé de 53,552 parties de manganèse et de /[6,443
parties d’oxigène, et sa capacité de saturation est égale

au tiers de la quantité d’oxigène qu’il renferme, c’est-à-

dire à 1 5,4^2.

2. Acide oxirncinganiqae. Cet acide se forme

lorsqu’on cherche à séparer, l’acide manganique d’avec

une base, en y ajoutant un acide plus fort. On obtient

alors un sel à base d’oxide maî}ganeux, et de l’acide

aximanganique qui reste dissous dans l’eau, à laquelle il

donne une couleur pourpre très-intense. Les sels que

forme cet acide sont isomorphes avec les oxicldorates

des mêmes bases
,
et le iiîétal y est combiné avec trois

fois et demie autant d’oxigène que dans l’oxide manga-
neux. La nomenclature des deux acides du manganèse
est basée sur celle des acides d’une composition analo-

gue; par conséquent, nous appelons acide manganique
l’acide qui coiTespond par sa composition aux acides

sulfurique et chromique, et acide oximanganique
,

l’a-

cide dont la composition est proportionnelle à celle de

l’acide oxic!)lori([ue. Mitscherlich vient de prouver que
ce dernier est composé de 2 x'ol urnes de chlore sur q
volumes d’oxigène, ce qui établit entre les deux élé-

mens un rapport de i : 3 , 3 ,
et non de i: 3

,
comme nous

l’avons^ dit dans le A volume
(
pag. 67 ). L’acide oxi-

manganique est composé de 4^,7045 parties de métal

,

et de 50,2955 parties d’oxigène. Sa capacité de satura-

tion est é«ale au septième de cette quantité d’oxigène,

ou 7,1 85 .

Les expériences de Mitscherlich n’ayant pas encore

été publiées, je ne saurais rien dire de positif sur la

HT, 20
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nature de cet acide. Par ia méthode de Frominlierz
,

{jüi consiste à décomposer sous l’eau le manganate de

baryte vert, en y faisant arriver un courant de gaz acide

carbonique, on n’obtient qu’un oximanganate de ba-

ryte avec excès d’acide, dont la baryte peut être pré-

cipitée par l’acide sulfuricjue. Hunefeld a recommandé
de décomposer le manganate barytique par l’acide pbos-

piiorique, et il prétend être parvenu à obtenir par ce

moyen de l’acide exempt de phosphate dissous. Dans
ce cas il doit se former des phosphates barytique et

manganeux insolubles, pendant que i’acide oximanga-
iii{|ue se dissout dans l’eau qui tenait l’acide pbospbo-

rique en dissolution. Dans des circonstances favorables

i’acide oximanganique est volatil. Si l’on verse de laciile

sulfurique concentré sur du manganate potassique vert

(caméléon minéral), et qu’on chauffe le mélange jus-

qu’à i3o degrés, il se forme une vapeur violette, et de

l’acide oximanganique distille avec l’acide sulfurique.

Ces vapeurs ont une odeur toute particulière, que l’on

retrouve dans le gaz acide carbonique, qui se dégage

pendant la décomposition du manganate barytique.

La dissolution de l’acide oximanganique dans l’eau

est d’un violet foncé par réfraction
,
et d’un rouge

carmin-foncé par réflexion
;

quand on l’étend de

beaucoup d’eau
,

elle devient d’un rouge carmin-

clair. La lumière décompose peu à peu l’acide dis-

sous; la chaleur produit le même effet. Si la liqueur

est très-étendue
,

elle commence à se décomposer dès

(jue la chaleur est arrivée à + 5o degrés; tandis qu’à

l’état concentré, on peut la faire bouillir pendant des

heures, sans qu’elle éprouve de décomposition notable.

L’acide sec abandonne son eau à une température

qui ne s’élève pas à -h i oo degrés
,

perd en même
temps une partie de son oxigène et se transforme en

oxide manganique.

L’oxigène, le nitrogène et le chlore sont sans action

sur l’acide oximanganique : l’iode se transforme à ses dé-

pens en acide indique. Le soufre
,

le phosphore et le
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carbone s’acidifient dans sa dissolntioin Un courant de

gaz hydrogène décompose cette dissolution; il en est de

même des gaz pliospbure et carbure d’hydrogène, de

tous les bydracidcs et du sulfide carbonique. Les oxacides

à radical simple ne l’altèrent point, mais elle est décom-

posée par ceux à radical composé
,
de même que par

tous les acides qui se trouvent à un degré inférieur d’oxi-

dation. Elle oxide plusieurs métaux, meme l’argent; tous

les corps organiques la décomposent; aussi ne peut-on

point la filtrer, parce que le papier du filtre la décompose.

L’acide oximanganique forme avec la potasse, la

soude, la baryte, la strontiane, l’oxide d’argent, etc.,

des sels bien caractérisés, qui cristallisent et dont la cou-

ieur est brun-foncé. Leur solution est d’im rouge de

carmin intense.

C’est assurément un fait digne de remarque
,
qu’un

métal si voisin de ceux qui donnent naissance aux al-

calis, et dont le premier degré d’oxidation (l’oxide man-
ganeux) constitue une des plus fortes bases salifiables

,

forme des acides aux plus hauts degrés d’oxidation. Tou-
tefois

5
la série entière des métaux électropositifs offre une

tendance manifeste à l’acidification. Avec une certaine

quantité d’oxigène, le métal conserve encore ses proprié-

tés électropositives
;
plus d’oxigène diminue en lui ces

qualités; elles disparaissent totalement quand la quan-

tité d’oxigène est encore augmentée; enfin une plus forte

proportion de ce corps renverse leur nature électrique

ou, en d’autres termes
,
dans les degrés inférieurs d’oxi-

dation ou le radical prédomine, les rapports électri-

ques de l’oxide sont déterminés par ceux du radical
;

tandis que, dans les supérieurs, ou l’oxigène prédomine,

ces rapports dépendent de ceux de l’oxigène. Les mé-
taux alcaligènes s’arrêtent au point où leurs rapports élec-

tropositifs sont détruits dans le suroxide
;
mais il serait

possible que, par la suite, on découvrît à ces métaux

des oxides plus oxigénés et par conséquent électronéga-

tifs. Dans d’autres métaux, l’urane et le fer, par exemple,

le premier oxide est une forte base salifiable, tandis que
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le second en ^st une faible, et joue envers les bases les plus

fortes le rôle d’un acide faible; enfin, nous trouvons que

le cobalt et le manganèse possèdent un suroxide conduc-

ves bien prononcées, semblables à celles des métaux éiec-

tronégatifs
;
tandis que le degré d’oxidation immédiate-

ment supérieur est un acide, en qaidque sorte comme si

le suroxide avait été le radical de celui-ci.

Sulfures de manganèse. Bergman a cherché en vain

à combiner, par la fusion, le soufre avec le manganèse :

ce dernier paraît donc partager avec le /toc et le fer la

propriété de ne s’unir au soufre qu’à une lempératiire

si élevée, que celui-ci se volatilise auparavant. Dans la

nature, on rencontre quelquefois du sulfure manganeux
sous forme d’un minéral noir, compacte, brillant, qui

donne par la trituration une poudre verte.

Pour préparer du sulfure manganeux, par la voie sè-

che, on chauffe un mélange d’oxide inanganique et de

soufre. Il se dégage du gaz acide sulfureux, et il reste

une poudre verte, qui se dissout dans les acides avec

dégagement de gaz sulfide hydrique. Pendant long-

temps on l’a regardé comme une combinaison d’oxide

manganeux et de soufre.

Par la voie humide on obtient du sulfure manga-
neux, quand on décompose de l’acétate manganeux par

du gaz sulfide hydrique, ou quand on précipite un se!

manganeux par un sulfhydrate. Le précipité est d’un

bel orange, et prend à l’air
,
d’abord une couleur de bri-

que, puis une couleur blanche. Recueilli sur un filtre,

lavé
,
séché et chauffé dans un appareil distillatoire

,
il

donne de l’eau et devient vert. On l’a regardé comme un
sulfhydrate d’oxide manganeux

;
mais, d’après l’opinion

que nous avons adoptée
,
relativement aux rapports du

sulfide hydrique et des hydracides, en général, avec les

hases, il est plus. probable que c’est du sulfure manga-
neux contenant de l’eau combinée.

Le sulfure manganeux est une sulfobase dont les sels

sont un peu solubles dans l’eau. Il est formé de 63,38
parties de métal et 36,12 de soufre.
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On ne s’est point occupé des degrés de sulturatioii

du manganèse qui correspondent aux degrés supérieurs

d’oxidation; de sorte qu’on ignore quelles sont leurs

propriétés et même s’ils existent.

On obtient un oxisulfure manganeax quand ou

fait passer du gaz hydrogène sur du sulfate manganeux
rliauffé au rouge. C’est une poudre d’une couleur verte,

plus claire encore que celle du sulfure manganeux; elle

ne s’altère pas à l’air, et quand on la chauffe doucement
elle prend feu et brûle. Elle se dissout dans les acides

avec dégagement de gaz sulfide hydrique. Rougie dans

un courant de gaz sulfide hydrique, elle se transforme

en sulfure manganeux.

Phosphure de manganèse. On l’obtient facilement

par les méthodes ordinaires. H est blanc, doué de l’é-

clat métallique, inaltérable à l’air, cassant, à cassure gre-

nue et fusible.

Carbure de manganèse. on chauffe le man-
ganèse, en contact avec du charbon, au point de le

fondre, il se combine avee du carbone, à peu près

comme le fer, et le composé traité par les acides donne

un résidu semblable à celui que laisse la fonte.

Le manganèse se combine aussi avec le süicium

lorsqu’on réduit l’acide silicique, en même temps que

l’oxide manganique, par le carbone. Le sibciure de man-

ganèse qui s’est formé entre en fusion
,

et donne un

bouton métallique gris d’acier, qui
,

d’après Sefflrom

,

est insoluble, même dans l’eau régale, lorsqu’il contient

beaueoup de silicium.

Ce métal s’unit à plusieurs autres métaux, tels que l’or,

Xargent., lec/rfe/’c, Xétain et lefer. Parmi ces alliages, celui

qu’il forme avec le fer mérite le plus d’attention. Le fei'

se combine aisément avec le manganèse. Une proportion

considérable de ce dernier rend le fer plus blanc, dur

et cassant
;

de-là vient que le fer manganésifère est

plus propre (uÈai-^ün autre à la fabrication de l’acier.

La présence d’un peu. de fer dans le dnanganèse rend ce

dernier magoéti{|!i: .
? î jiminue son oxidabibté à l’air.

On n’a pas pu c;oaébïncr le manganèse avec le ///<?/:
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i'i/re^ ie zinc^ \antimoine et le plomb. On ignore encore

s’il s’allie à d’autres métaux.

A l’état d’oxide^ le manganèsesert,comme je l’ai déjaditj

à divers usages chimiques, à donner une couleur d’amé-

thyste aux flux vitreux, et a peindre sur la faïenee et

sur la poreelaine. On s’en sert, dans les verreries, pour

faire disparaître la couleur verte jaunâtre que les maté-

riaux ferrugineux communiquent au verre. Cette action

de l’oxide mangauique était déjà connue des Anciens,

ldi ne l’ancien ditqu’à l’aide du lapis magnes., on débarrasse

le verre du fer et des couleurs qui le troublent : c’est

probablement à la confusion de ce nom avec celui de

l’aimant naturel, que le manganèse doit sa dénomination.

20 . Du cérium.

Le cérium existe
,
en Suède, dans un minéral de lamine

(leBastnas, près delliddarhytta, dans le Westmanland. Ce
minéral est très-pesant, ce qui l’avait fait appeler

pesante de Bastnàs (Bastnas schwerstein)par lesanciens

minéralogistes allemands. Par la suite on lui donna le

nom de cérite, d’après le métal qu’il renferme. Ce métal

lui-mcme a été découvert, en i8o3, par Hisinger et par

moi
,
et à la meme époque par Klaproth, qui décrivit le

nouveau corps minéral comme une terre, qu’il appela

oehroïîe. Hisinger et moi nous lui avons donné le nom
de cérium., dérivé de celui de Cérès; d’après cela plu-

sieurs chimistes allemands ont cru qu’il fallait ie nom-
mer cererium

;
mais comme l’observation de ces règles

est de peu d’importance, et que le nouveau nom est

moins agréable à l’oreille et plus difficile à prononcer,

j’ai cru devoir maintenir le nom de cerium. Ce métal

a été trouvé depuis par Ekeberg, Thomson et Wollaston

dans différons minéraux du Groenland. J’ai reconnu

qu’il entre toujours comme partie constituante dans la

gadolinite; qu’on le rencontre, aux environs de Fahlun,

combiné avec de l’acide hydrofluorique
,
et qu’il entre

dans la composition de plusieurs minéraux de ces con-

trées. Il existe aussi dans l’ortliite
,
minéral assez com-

mun dans le granit Scandinave.



DU CÉRIUM. 3 i I

Le céi'iuîiî est difficile à réduire. Vaiî(|uel!!i leduisil

ilu tartrate céreux dans une cornue de porcelaine avec

de la suie et de riiuile. 11 obtint le métal en petits grains,

dont une partie s’était sublimée. Ce métal était gris
,
cas-

sant
,
plus dur que la fonte, et soluble seulement dans

l’eau régale. D’après les essais de Yauquelin
,

le cé»

rium se volatilise à une très -haute température

L’oxide céreux n’est pas réduit
,
quand on le chauffe avCc

du potassium, et on obtient une poudre grise non mé-
tallique, qui est principalement de l’oxide céreux. On
n’a pu le réduire de ses dissolutions dans les acides, ni

par la pile électrique, ni par le potassium; mais la

grande batterie de Children à vingt-deux paires de pla-

ques longues de deux aunes, l’a réduit, volatilisé etbrûie

avec un feu très- vif. Mosander a essayé de réduire par

le potassium le chlorure céreux anhydre (obtenu en chauf-

fant le sulfure céreux dans un courant de gaz ehlore )

,

et il a trouvé que la meilleure manière d’opérer con-

siste à introduire du sulfure céreux dans une boule de

verre soufflée sur une portion de tube bai ométrique
,
et

à le chauffer dans un courant de gaz chlore parfaite-

ment exempt d’air; du chlorure de soufre se dégage avec

l’excès de chlore, et il reste du chlorure céreux. On fait

alors passer des vapeurs de potassium sur le chlorure,

qu’on a soin de chauffer, et l’on continue ainsi
,
jusqu’à

ce que le potassium ne soit plus absorbé. On coupe en-

suite la boule, et on la jette dans de l’alcool ayant une

pesanteur spécifique de o,84- chlorure potassique est

dissous, ainsi qu’une portion de potassium
,
qui s’oxide,

tandis ([ue le cérium reste; cependant il s’en oxide une
petite quantité, et il faut tenir l’alcool à pour affaiblir

l'action
,
et l’arrêter aussitôt que le chlorure potassique

est dissous. On exprime alors le cérium et on le sèche

dans le vide. Il se présente sous forme d’une masse pul-

vérulente
,
d’un brun chocolat foncé, qui donne sous

le brunissoir un trait métallique d’un gris foncé. Il ne

peut servir de conducteur entre un couple hydroélec-

trique
,

et s’oppose au passage de réleciricité. Chauffé
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à l’air, il s’enflamme, avant d’être arrivé au rouge,,

brûle avec vivacité et passe à l’état d’oxide cérique. Mo-
sander pense que le cérium pulvérulent est rouge; car

quand on l’obtient mêlé avec un sel basique, ce qui ar-

rive quelquefois, et qu’on le traite par un acide étendu,

la couleur de la portion qui n’est pas dissoute
,
passe

par toutes les nuances du rouge, à mesure que la quan-

tité de métal diminue
,
jusqu’à ce qu’en fin il ne reste

plus que le sel basique incolore. A l’air libre, le cérium

est oxidé par l’humfdité atmospbérique, et il exhale alors

une odeur d’hydrogène fort désagréable
,
semblable à

celle que répand le manganèse. Il s’oxide rapidement

dans l’eau
,
en dégageant du gaz hydrogène

,
surtout

quand l’eau est un peu chaude. L’eau n’en devient pas

alcaline; les acides même les plus faibles accélèrent sin-

gulièrement la décomposition de ce liquide.

D’après ce qui précède, nous ne sommes pas fixés

sur la nature des globules métalliques sublimés que
Vauquelin a obtenus.

Oxides de cérium. On connaît au cérium deux de-

grés d’oxidation : l’oxide céreux et l’oxide cérique.

Oxide céreux. On l’obtient en faisant bouillir

avec de l’eau régale le cérite, qui, d’après l’analyse de

Hisinger, est composé de 68,6 parties d’oxide céreux,

ï8 d’acide silicique, i ^ de chaux, a d’oxide ferrique,

et g ^ d’eau. La dissolution est évaporée à siccité, et

chauffée doucement, après quoi on redissout la masse dans

l’eau, et on ajoute à la liqueur du benzoate ammonique; le

précipité qui se forme est du benzoate ferrique. On
verse dans la liqueur, de l’ammoniaque caustique, qui

précipite un mélange d’oxide céreux et d’oxide cérique.

Ce précipité est dissous dans l’acide hydrochlorique, la

dissolution évaporée à siccité
,
et le résidu calciné dans

une cornue, jusqu’à ce qu’il ne dégage plus de chlore

sensible à l’odorat. Le sel qui reste est dissous dans

l’eau, et précipité par la potasse caustique; le précipité

obtenu de celte manière est de Xhydrate céreux., ^*^*0

jaunît rapidement au contact de l’air.
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On n’est, pas encore parvenu à obtenir de Foxide ce-

reiix sec ou anhydre. Si Fon essaie de calciner du car-

bonate céreiîx dans des vases distillatoires
,
on obtient

un résidu jaune, renfermant de Foxide cérique, formé

aux dépens d’une partie de Facide carbonique. On ob-

iient le même corps jaune, qui est une combinaison des

deux oxides, quand on fait rougir Foxide cérique dans

du gaz hydrogène.

D’après l’analyse de Hisinger, Foxide céreux est corn-

posé de 85
,
1 8 parties de métal, et de 1/4,89. d’oxigène,

ou de îoo parties du premier, et de 17,40 du second.

9*^ Oxide cérique. On l’obtient quand on décompose

du nitrate céreux par la calcination, ou qu’on fait

rougir à Fair libre le carbonate céreux. Après avoir été

calciné, cet oxide est d’un rouge brique et pulvéru-

lent. Les acides le dissolvent facilement. Chauffé avec

de Facide bydrochlorique
,

il dégage du chlore. Fondu
dans la flamme extérieure avec du borax ou du phos-

phate aiTimonico-sodique
,

il se dissout en un verre lim-

pide, qui est d’un rouge foncé, tant qu’il est chaud,
mais qui perd cette couleur en refroidissant. Dans la

flamme intérieure, le verre devient incolore. Si Fon fait

fondre un globule vitreux et transparent d’oxide céri-

que et de borax avec un globule également limpide

du même oxide dissous dans du phosphate ammonico-
sodique, ils deviennent opaques. Si Fon prend plus

d’oxide que le flux n’en peut dissoudre, il se mêle avec

le verre et produit un émail jaunâtre. Quand on verse

de la potasse caustique dans la dissolution d’un sel cé-

ri([ue
,

il se précipite* une matière mucilagineuse, d’un

jaune clair, qui est Xhydrate cérique, et qui devient

d’un jaune foncé par la dessiccation. L’ammoniaque ver-

sée dans la dissolution d’un sel cérique, en précipite

ordinairement un soussel. Les alcalis caustiques ne dis-

solvent l’hydrate cérique, ni par la voie sèche, ni par

la voie humide, mais les carbonates alcalins dissolvent

une petite quantité de cet hydrate, en prenant une cou-

leur jaune.

L’oxide cérique est formé de 79,80 parties de cé-
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rium, et cFoxigène, ou de loo parties du pie

inier, et 26,10 du second, c’est-à-dire qu’il contient

une fois et demie autant d’oxigène que l’oxide céreux.

On obtient de Yoxide céroso-cérique
^
quand on cal-

cine de l’oxide cérique dans un courant de gaz iiydro-

gène, ou quand on décompose, soit l’oxalate, soit le

carbonate céreux, par la distillation sèche au rouge

blanc. C’est une poudre d’un jaune citrio
,

qui se dis»

sont dans l’acide hydrocblorique avec dégagement de

chlore, et qui se transforme en oxide cérique par la

combustion à l’air libre. On ignore encore dans quelle

proportion les deux oxides s’y trouvent combinés.

Sulfure de cérium. Ce corps a été obtenu, pour la

première fois, par Mosander. Quand on chauffe du cé-

rium dans de la vapeur de soufre, il prend feu, brûle et

se convertit en sulfure. Le sulfure de cérium peut être

préparé par deux procédés différens, et son aspect va-

rie suivant la méthode d’après laquelle il a été préparé.

Lorsqu’on fait passer à la chaleur rouge du sulfide

carbonique sur du carbonate céreux, on obtient un sul-

fure qui est rouge
,
semblable au minium

,
poreux et

léger. L’air et l’eau ne lui forlt subir aucune altération.

Quand on fond de l’oxide cérique avec un grand ex-

cès de sulfure de potassium dans un vase couvert, et à

la chaleur du rouge blanc, et qu’ensuite on enlève le

sulfure de potassium avec de l’eau, il reste du sulfure

de cérium, sous forme de très-petites paillettes jaunes

et brillantes
,
qui ont de la ressemblance avec l’or mu-

sif pulvérisé, et qui, examinées au , microscope
,
parais-

sent jaunes et translucides.

Ces deux sulfures qui diffèrent l’un de l’autre quant aux

caractères extérieurs
,
se dissolvent facilement dans les

acides avec dégagement de gaz sulfide hydrique et sans

résidu de soufre. Le sulfure jaune laisse parfois quel-

ques légères traces de ce dernier corps, mais qui ne

paraissent point entrer d’une manière essentielle dans

sa composition. Le sulfure de cérium est composé de ^4
parties de cérium

,
et 26 parties de soufre.

Le cérium a encore un autre degré de sulfuration,
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qui correspond
,
par sa composition, à l’oxide cérique;

mais il n’a pas été possible de l’isoler, et on n’a pu

l’obtenir qu’en combinaison avec des sulfures électro-

négatifs, à l’état de sulfosel. Lorsqu’on essaie de préci-

piter un sel cérique par du sulfure de potassium, on

obtient un mélange d’hydrate céreux et de soufre.

On obtient un oxisulfare de cérium quand on dis-

tille du carbonate céreux avec du soufre, ou qu’on le

calcine dans un courant de gaz sulfide hydrique. C’est

une poudre verdâtre que les acides dissolvent avec dé-

gagement de gaz sulfide hydrique et dépôt de soufre.

Ordinairement cet oxisulfure est mêlé avec un peu de

sous-sulfate céreux.

Du phosphore
^
qu’on a introduit dans une dissolu-

tion neutre et concentrée de chlorure céreux, se recou-

vre peu à peu d’une pellicule, dont on peut aisément

le débarrasser en le faisant fondre dans de l’eau chaude.

Cette pellicule se décompose à l’air libre, donne de l’a-

cide phosphoreux, et laisse du phosphate céreux; mais

elle paraît n’être qu’un mélange de phosphate et de

phosphore; car, d’après les essais de Mosander, on ne

parvient même pas à combiner le cérium métallique

avec le phosphore, en le chauffant dans la vapeur de

ce dernier.

Quand on expose le phosphate céreux, dans un creu-

set brasqué, à une chaleur violente, il s’agglomère, d’a-

près Mosander, mais il n’est ni fondu, ni réduit à l’état

de phosphure de cérium.

Ij’oxide cérique, distillé avec de l’huile dans une cor-

nue de porcelaine, donne, d’après Laugier,' une poudre
noire, qui est du carbure de cérium. Si on retire cette

poudre encore chaude, elle prend feu , brûle sans flamme
et se convertit en oxide cérique. Mosander a trouvé

qu’en distillant de l’oxalate céreux dans une cornue de

porcelaine, et traitant le résidu par les acides, il reste

du carbure de cérium noir, qui réest pas attaqué pai

l’acide, mais qui
,
séché et chauffé

,
brûle avec vivacité

et laisse de l’oxide cérique. On obtient le même car»
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bure en calcinant doucement le tartrate de cérium. 11

brûle sans changer de poids, de sorte cju’il paraît être

un quadricarbure.

Séléniure céreux. On l’obtient en calcinant le sele-

nite céreux dans un courant de gaz hydrogène. Si le sel

contient du sélénite cérique en mélange, il se sublime

un peu de sélénium. Le séléniure céreux se présente sous

forme d’une poudre rouge brunâtre, qui répand à l’air

l’odeur du sélénide hydrique, qui n’est point décompo-
sée par l’eau, mais se dissout dans les acides avec dé-

gagement de gaz sélénide hydrique. Chauffé à l’air, il

brûle, un peu d’acide sélénieux se sitblime, et il reste

un sous-séléniate blanc, pulvérulent, très-peu soluble

dans les acides.

Les alliages de cérium sont peu connus. Gahn rédui-

sit l’oxide cérique par le carbone en y ajoutant
,
dans

une expérience, de l’oxide ferreux, et, dans l’autre, de

l’oxide ploinbique. Le premier mélange donna une masse
grise, poreuse, prenant l’aspect métallique sous la lime,

attirable à l’aimant et très-aigre. L’autre mélange donna
une masse noire, peu cohérente, qui, frottée sur du pa-

pier avec une sanguine polie, acquit du brillant métal-

lique. Cette masse, enveloppée seulement dans du pa-

pier, s’est conservée sans altération pendant un laps de

dix- neuf années.
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DES SELS.

L’histoire des sels était désignée par les anciens chi-

mistes sous le nom de Halurgie. C’est une partie fort

importante de la chimie.

Autrefois on appelait sel tout corps soluble dans

l’eau, et on finit par admettre que tout corps soluble

dans moins de cinq cents fois son poids d’eau, était lui

sel. On rangea ainsi dans cette classe des corps doués

des propriétés les plus opposées, tels que des acides, des

alcalis
,
des matières végétales et animales.

Plus tard on restreignit la dénomination de sel aux

combinaisons des oxides électronégatifs ou acides avec

les oxides électropositifs ou bases salifîables. La plus ou

moins grande analogie que ces composés ont avec le sel

marin
,
fut l’origine de la dénomination qu’on donna à

la classe entière. On regardait alors le sel marin comme
composé d’un oxacide à radical inconnu, l’acide muria-

tique, et d’un oxide métallique
,

la soude. Mais il a été

prouvé, par des recherches ultérieures, que cette ma-
nière de voir était inexacte, et que le sel marin ne con-

tenait point d’oxigène. Dès-lors plusieurs chimistes ont

cessé de le considérer comme un sel, et l’ont exclu de

cette classe
;
mais c’est une inconséquence qu’il est fa-

cile d’éviter, en étendant la signification du mot sel au-

delà des combinaisons des corps oxidés.

Je répéterai ici ce que j’ai déjà dit précédemment,

que les sels se divisent, d’après leurs principes consti-

tuans, en deux classes, savoir :

En sels haloïdes
^

qui sont composés immédiate-

ment d’un métal et d’un corps halogène.

En sels amphides
^
qui sont composés d’un oxide,

d’un sulfure, d’un séléniure ou d’un tellurure, et d’un

acide, d’un sulfide , d’un sélénide ou d’un lelluride.
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Les sels de la seconde classe ne sont donc pas immé-
diatenient composés de corps simples, mais renferment

une combinaison electropositive d’un corps basigène,

c’est-à-dire une base, unie à un composé électronégatif

du meme corps basigène. Nous appelons ces sels, d’a-

près le corps basigène qu’ils contiennent, oxisels^ sid-

fosels^ sùléniseh ou tellurisels
^
suivant que le corps ba-

sigène est l’oxigène, le soufre, le sélénium ou le tellure.

Du reste, la nomenclature des sels est généralement

tirée de celle de leurs principes constituans. On fait du

nom du corps électronégatif un substantif, auquel on

donne la terminaison en ure
,
quand il s’agit de corps

halogènes
(
par exemple, chlorure, fluorure, etc. ); en

ate., quand il est question d’acides, de sulfides, etc., ter-

minés en ique; et en ite pour les acides, sulfides, etc. ,

qui terminent en eux. Les sels des acides sulfurique et

hyposulfurique sont appelés sulfates et hyposulfa-

tes; ceux au contraire des acides sulfureux et hyposul-

fureux portent le nom de sulfites et lijposulfîtes. D’a-

près les différens basigènes, on distingue ces sels, en

faisant précéder leur nom de celui du corps basigène

,

et disant, par exemple, oxicarhonate
,,

sulfocarbonate.,

sélénicarbonate telluricarbonate. Mais comme lesoxi-

sels sont les plus répandus, qu’on les a connus long-

temps avant les autres, et qu’autrefois on ne joignait

pas à leur nom celui du corps basigène, nous suppri-

merons ordinairement le mot oxi dans leur nomencla-

ture. Ainsi, toutes les fois que le nom d’un sel ne com-

mence pas par celui du corps basigène, la combinaison

est un oxisel.

Pour indiquer, dans les noms des sels, les différentes

bases et leurs divers degrés de combinaison avec le corps

basigène, nous employons le meme nom adjectif, que

pour désigner les oxides, les sulfures, etc. Ainsi le suL

fate ferreux est la combinaison de l’acide sulfurique

avec l’oxide ferreux; le sulfate ferrique, la combinaison

du meme acide avec l’oxide ferrique; nous disons de

même chlorure cuicreux chlorure cuivrique^ suivant

que le chlorure résulte de la décomposition de l’acide
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liycîroclilorique par Foxide cuivreux, ou par Foxicie cui-

vrique (r). Nous disons également sulfai’séniate ferreux,

et SLilfarséiiiate ferrique, pour désigner les combinaisons

du sulfîde arsenique avec les sulfures ferreux et ferri-

que. Pour les détails ultérieurs de cette nomenclature,

je renvoie h ce qui a été dit au commencement du pre-

mier volume.

Les principes constituans d’un sel se combinent assez

souvent entre eux en plusieurs proportions, et produisent

ainsi des composés dont les propriétés varient. Quand on

mêle peu à peu un oxacide ou un bydracide avec des

proportions faibles de base, par exemple, d’un alcali, il

arrive un moment oii cet acide a perdu sa saveur aigre

et la propriété de rougir le papier de tournesol; et l’al-

cali, sa saveur alcaline, et son action sur les couleurs

végétales jaunes, rouges ou bleues. On ne reconnaît

plus alors ni l’acide ni l’alcali
,

et la nouvelle combinai-

son a une saveur particulière, désagréable, souvent

semblable h celle que nous appelons salée, mais varia-

ble suivant la nature des principes constituans, et tan-

tôt amère, tantôt piquante, styptique, sucrée, métalli-

que, hépatique, etc. Dans ce cas on dit que les principes

constituans du sel sont saturés ou neutralisés (9.).

Pour déterminer le point de saturation, on emploie

des bandelettes de papier teintes de diverses couleurs

végétales. Cependant on ne saurait se procurer, par ce

moyen, un sel absolument neutre, parce qu’on ajoute

toujours un peu trop d’un des constituans- Dans la plu-

part des cas, on obtient un sel parfaitement neutre, en

(i) Jusqu’à présent, les chimistes ont employé les expressions

protosulfate et deutosulfate de fer, jirotochlorure et deutochlo-

rure, ou chlorure et bichlorure de cuivre, etc.; mais cette no-
menclature ne permet pas d’indiquer avec facilité les différons

degrés de neutralité des sels.

(2} Je dois faire observer, à ce sujet, que le mot saturer est

d’un emploi bien plus étendu que le mot neutraliser. On peut

dire que l’eau est saturée d’un sel, mais ou ne peut pas dire qu’elle

en est neutralisée. Ce dernier terme ne sert que jiour exprimer
la saturation réciproque des liases et des acides.
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évaporant la liqueur jusqu’au point de cristallisation
;

alors la combinaison neutre cristallise. Mais plusieurs

sels ne jouissent pas de la propriété de cristalliser; ils

se réduisent par l’évaporation en une masse saline, ou
en un vernis translucide, semblable à la gomme. Enfin

il est des sels tout-à-fait insolubles dans l’eau.

Certains sels ont la propriété de cristalliser avec un

excès déterminé d’acide. La saveur de ces sels est aigre
;

ils réagissent comme des acides, et portent, pour cette

raison, le nom de sels acides

^

ou sursels. Les bases y
sont ordinairement combinées avec une fois et demie,

deux, trois ou quatre fois autant d’acide qu’il y en a

dans le sel neutre, et d’après ce qu’on sait; jusqu’à pré-

sent, il n’y a pas de degrés intermédiaires entre ces

nombres. Wollaston a fait connaître une expérience fort

simple, servant à constater ces multiples dans la com-
position des sursels.Ün pèse, par exemple, deux parties

égales de suroxalate potassique, on réduit fiuie en cen-

dre
,
et l’on se sert de cette cendre pour saturer l’autre,

qui s’en trouve parfaitement neutralisée. Le sursulfate po-

tassique etlesurtartratepotassiquesont des sels dece genre.

D’autres sels ont la propriété de cristalliser ou de se

précipiter avec un excès de base. On leur a donné le

nom de sels basiques ou soussels.

Quelquefois deux sels se combinent l’un avec l’autre:

il en résulte des sels doubles.

Sels hcdüïdes des cbimistes est encore

partagée relativement à la question de savoir si les liy-

dracides des corps halogènes se combinent ou non avec

les bases, et il ne paraît pas possible de résoudre cette

question avec certitude. Mais ce qu’il y a de sûr

,

c’est que, soit qu’il existe des sels à hydracide ou non,

les phénomènes sont les mêmes dans les deux cas
,
en

sorte qu’il peut être indifférent d’admettre ou de

rejeter l’existence de ces sels
,

pourvu qu’on reste

toujours conséquent à l’opinion qu’on a une fois

adoptée. Il me paraît bien plus simple de ne pàs ad-

mettre l’existence de ces combinaisons : toutefois je con-

viens qu’il y a quelques cas qui semblent parler en sa



faveur. Je rapporterai cependant les principales raisons

qui s’opposent à cette manière de voir. Gay-Lussac a

trouvé que quand on met, par exemple, de Toxide mer-

curique en contact avec de l’acide hydrocyanique
, il se

dégage de l’eau, et on obtient un corps qui était con»

sidéré autrefois comme du prussiate mercurique, mais

qui ne contient, d’après les recherches de ce chimiste,

ni oxigène, ni hydrogène, et n’appartient par consé-

quent pas à la classe des oxisels, quoiqu’il ressemble

beaucoup aux combinaisons de l’oxide mercurique avec

les oxacides. Si l’on mêle de l’oxide mercurique avec de

l’acide hydrocyanique aqueux, on ne volt plus, à la vé-

rité, la séparation de l’eau s’effectuer; mais quand on
évapore la dissolution au point de la faire cristalliser, on
obtient également la combinaison dont il vient d’etre

parlé, et qui ne renferme ni oxigène ni hydrogène. îl

est donc constant que l’acide hydrocyanique décompose
l’oxide mercurique

;
l’hydrogène de l’acide se combine

avec l’oxigène de l’oxide, le cyanogène avec le métal,

absolument comme il arriverait à l’oxide mercurique

traité par le sulfîde hydrique, avec la seule différence

que le cyanure de mercure se dissout dans l’eau, tandis

que le sulfure de mercure est insoluble. Maintenant nous
ignorons si le cyanure de mercure, en se dissolvant dans

l’eau
,
décompose celle-ci et se transforme en bydrocya-

nate mercurique; mais cette question est jusqu’à pré-

sent sans aucune importance pour nous, car l’affinité

qui produirait cet effet est tellement faible, que la ten-

sion de reau à l’air libre suffit pour la vaincre totale-

ment. On peut donc dire que les décompositions et les

recompositions de l’eau se font avec tout autant de fa-

cilité que si elles n’avaient pas lieu. Quand on neutra-

lise de l’acide hydrosulfocyanique, qui est un liquide

doué de propriétés acides très-prononcées, avec du car-

bonate potassique , les phénomènes sont les mêmes qu’a-

vec un oxide quelconque; l’acide carbonique se dégage
avec effervescence, et la réaction acide diminue à cha-

que nouvelle addition d’alcali
,
jusqu’à ce que la liqueur

m. ai
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soit parfaitement neutre. Lorsque cette liqueur est assez

concentrée, on obtient un sel cristallisé, qui ressemble

tellement au nitre, qu’on pourrait le confondre avec

lui. Ces cristaux ont une saveur piquante, légèrement

salée, absolument comme le salpêtre, ils entrent facile-

ment en fusion , sans donner de l’eau
;
et quand la masse

fondue est à l’abri de l’air, on peut la chauffer au
rouge sans qu’elle se décompose. Mais ce corps, qui a

une ressemblance si extraordinaire avec les oxisels, ne

contient pas d'oxigène, il résulte de la combinaison du
potassium avec le sulfocyançgène. L’acide hydrosulfocya-

nique a donc été décomposé pendant la saturation, son

hydrogène s’est uni à l’oxigène de la potasse, et il s’est

formé du sulfocyanure de potassium soluble. La même
chose arrive quand on mêle une dissolution de soude

caustique (oxide de sodium) avec de l’acide liydro-

cblorique concentré; la base et l’acide se neutralisent

réciproquement, il se dégage delà chaleur par l’effet de

la combinaison, et il se précipite une poudre saline qui

est du chlorure sodique
,
et qui ne contient ni oxigène,

ni hydrogène
;
ce qui reste dans la liqueur se transforme

par l’évaporation en la même combinaison. Si donc il

existait un hydrochlorate sodique, ce sel ne pourrait

subsister que dissous, et quand la dissolution se dessé-

cherait à l’air, l’oxigène et l’hydrogène qui entrent dans

la composition de la base et de l’acide, s’uniraient pour

former de l’eau, par le seul fait de la tension de l’eau,

qui cependant ne pouvait produire cet effet, tant qu’elle

n’avait pas pris naissance elle-même.

Voici encore un exemple. Le ferro-prussiate de potasse

cristallisé
(
cyanure ferreux et potassique

)
renferme pré-

cisément la quantité d’eau qui est nécessaire pour pro-

duire de la potasse et de l’oxide ferreux avec le potas-

sium et le fer qu’il renferme, et de l’acide liydrocyanique

avec le cyanogène. Mais cette eau se volatilise à la tem-

pérature ordinaire de l’air, quand ce dernier est bien

sec, ou dans le vide, et laisse une combinaison de cya-

nure ferreux et de cyanure potassique, qui ressemble

entièrement à un sel effieuri. Peut-on supposer que

i
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Foxigène se sépare de la potasse et l’hydrogène de l’a-

cide par la seule suspension de la pression atmosphé-

rique, ou par l’absence de la vapeur aqueuse dans l’air,

et n’est-il pas plus naturel de regarder cette eau comme
de l’eau de cristallisation ?

Tous ces phénomènes démontrent suffisamment qu’il

est bien plus vraisemblable, dans la plupart des cas,

que les bydracides ne s’unissent pas comme tels aux
bases, mais qu’ils en sont dé(îomposés. Les propriétés

acides dont ils sont doués ne consistent donc pas en ce

([u’ils saturent les bases, mais en ce qu’ils les détruisent

dans leur qualité de base. Il suit de-là que la propriété

de jouer le role d’acide ne tient ni à la substance, ni a

la manière dont la combinaison a lieu, et indique seule-

ment un état contraire à la propriété d’être base. Dans
les bydracides, elle dépend donc à la fois de la grande

oxidabilité de l’hydrogène et de l’affinité du radical de

l’acide pour celui de la base. De-là vient que le radical

d’un bydracide a très-peu de propriétés acides, ou en

est tout-à-fait dépourvu, parce qu’il ne peut désoxider

les bases sans le concours de l’hydrogène.

En comparant les combinaisons des oxacides avec les

bases, à celles des bydracides avec les bases, nous trou-

vons, comme il a déjà été dit précédemment, qu’il existe

entre elles une analogie si grande, qu’on ne pourrait les

ranger dans des classes différentes de corps, sans mé-
connaître entièrement leurs propriétés naturelles. Mais,

sous le rapport théorique
,

il existe une différence énorme
entre les combinaisons desoxibases avec les oxacides, et

les combinaisons de corps combustibles avec les radi-

caux combustibles des bydracides. La théorie pourrait

donc comporter de certaines choses que la nature re-

nierait.

Dulong a tenté de faire disparaître cette contradic-

tion, en considérant tous les acides aqueux o^ommo. des

hydracides^ c’est-à-dire en attribuant à l’acide là quan-

tité d’oxigène contenue dans l’eau, et formant, avec l’oxi-

gène et le radical combustible de l’acide, le radical

1 1

.
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composé (l’im hydracide, c’est-à-dire un corps halogène.

Ainsi l’acide sulfurique aqueux serait, suivant lui, un
hydracide composé d’hydrogène et d’un corps halogène,

qui contiendrait, sur la même quantité de soufre
,
un tiers

plus d’oxigène que l’acide sulfurique anhydre. Quand cet

hydracide se combine avec un métal, le potassium par

exemple, l’hydrogène seul est mis en liberté, et le po-

tassium s’unit au corps halogène composé. La combinai-

son ainsi obtenue ne doit pas être considérée, d’après

cette théorie, comme formée de potasse et d’acide sulfu-

rique anhydre, mais comme composée de potassium et

du radical de Fhydracide. Quand cet acide est mis en

contact avec de la potasse
,
celle-ci est réduite à l’état de

potassium par l’hydrogène de l’acide, et il se forme de

l’eau, laquelle, par conséquent
,
n’est point simplement

séparée de l’acide.

Certes, Dulong a rendu un grand service à la science

en rétablissant
,
par ces vues, l’harmonie dans la théorie

des combinaisons salines, qui paraissait être détruite par

les idées nouvelles sur la nature de l’acide hydrochlori-

que, et en général par les phénomènes produits par les

hydracides
,

et l’existence des sels haloïdes.

Dans le nombre des analogies surprenantes qu’on re-

marque entre les oxisels et les sels haloïdes, il faut en-

core compter la propriété que possèdent ces derniers

déformer des sels acides et des soussels, dont la res-

semblance avec les oxisels correspondans est si grande

,

qu’on pourrait se laisser entraîner par elle
,
à admettre

la même composition dans tous.

Des sels haloïdes acides se forment
,

lorsqu’un sel

haloide neutre se combine avec fhydracide du corps

halogène qu’il contient, de manière à produire un sel

susceptible de se séparer sous forme solide
:
par exem-

ple, lorsque du fluorure potassique se combine avec de

l’acide hydrofluorique, ou que du chlorure aurique pro-

duit un sel cristallisable avec de l’acide hydrochlorique.

C.es sels acides ne sont cependaîit pas nombreux ; nous

les appelons, pour éviter des noms trop fluorure

üotassique acide ,
chlorure aurique acide.
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Les sels haloïdes basiques sont plus coininuns. Ils

se forment toutes les fois cju’un sel haloïde neutre se

combine avec Toxide du métal contenu dans le sel, par

exemple, quand le chlorure plombique s’unit à l’oxide

plombique. Ces soussels offrent les mêmes multiples de la

base salifiable, c’est-à-dire de l’oxide, que les oxisels ba-

siques, de sorte que l’oxide peut contenir, ou la même
quantité, ou deux, trois, cinq fois autant de métal que

le sel haloïde neutre, avec lequel il est combiné. On les

appelle basique^ bibasique^ tribasique ^
d’après les mul-

tiples de l’oxibase
,
quand ces multiples sont, par exem-

ple, I, 2 ,
3. Ainsi on dit chlorure plombique basique,

bibasique ,
etc. On chercherait inutilement à distin-

guer, par le seul aspect, ces sels basiques des oxisels

baj^iques
:

par exemple, le sous-sulfate ferrique qui

contient de l’eau, ressemble parfaitement à la combi-

naison de chlorure et d’oxide ferriques qui contient

de l’eau f c’est- à - dire au sous muriate d’oxide de fer,

suivant rancienne théorie ).

Il faut remarquer en outre, au sujet des sels haloï-

des
,
que les métaux qui possèdent deux oxides sali-

fiables, ont toujours deux sels haloïdes proportionnels

aux deux oxisels; et que quand ces sels passent à l’état

de sels basiques, l’oxide moins oxigéné ne se combine
jamais avec le sel haloïde qui correspond à l’oxide plus

oxigéné, ni l’oxide plus oxigéné avec le sel qui corres-

pond à foxide moins oxigéné
;
tout est donc absolu-

ment de même que pour les oxisels.

Les sels haloïdes doubles se forment :

î° Par la réunion de deux sels haloïdes dans lesquels

le corps halogène est le même, mais oii les métaux
jouissent de propriétés électriques opposées: par exem-
ple, par la combinaison du chlorure potassique avec le

chlorure aurique, du fluorure potassique avec le fluo-

rure silicique, etc. La nomenclature de ces sels dou-

bles présente des difficultés, quand on veut unir la

brièveté à la clarté. On peut dire chlorure doubleau-
rique et potassique

^
fluorure double silicique et po-

tassique
j
ou chlorure aurico-potassique ^fluorure si-



DES SELS.^ 0.6

lico-potassique. Dans ce dernier cas, si les bases ne
sont pas au même degré de combinaison, on dit, par
exemple, chlorure Jerroso-potassiqne et chlorure fer-
rico -potassique

,
pour désigner les combinaisons du

chlorure potassique avec le chlorure ferreux ou ferrique»

Par la combinaison de deux sels haloïdes, conte-

nant le même métal avec des corps halogènes différens :

tels sont les sels doubles de fluorure et de chlorure ba-

rytiques, de fluorure et de chlorure plombiques, qu’on

chloro -fluorure barytique
^
chloro -fluorure

plombique.
Mais il y a encore une espèce de sels doubles, qui

sont formés d’un sel haloïde et d’un oxisel. De ce genre

sont, par exemple, la combinaison du chlorure plombi-

que avec le carbonate plombique, celle du fluorure cal-

cique avec le silicate calcique, du fluorure aluminique

avec le silicate aluminique
(
topaze)

,
et les sels doubles

découverts depuis peu par Woehler, qui résultent de la

combinaison du nitrate argen tique, soit avec du cyanure

argentlque, soit avec du cyanure mercurique. L’exis-

tence de ces sels doubles démontre assez combien il

serait inexact de ne point considérer les sels haloïdes

comme des sels (i).

(i) Avant (Je quitter cette partie importante de la chimie théori-

que, je vais exposer en peu de mots les opinions reçues autrefois,

et maintenant abandonnées, sur la nature des sels haloïdes, et

principalement sur celles des muriates. Les anciens chimistes re-

gardaient les muriates comme des oxisels. Quand on décomposait

le sel marin par l’acide sulfurique aqueux, on admettait que ce

dernier, en vertu d’une affinité plus forte pour la soude, qu’on

supposait être combinée dans le sel marin avec l’acide muriati-

que, chassait celui-ci, qui se combinait avec l’eau de l'acide sul-

furique, pour donner naissance à de l’acide muriatique aqueux,

qui se dégageait à l’état de gaz. L’acide hydrochlorique des chi-

mistes modernes est donc identique avec l’acide muriatique

aqueux des anciens. L’acide muriatique proprement dit de ceux-

ci, qui resterait, si l’on supposait le gaz acide privé d’eau, ou

l’acide que l’on admettait être combiné dans le sel marin avec

la soude, ne pouvait pas être obtenu à l’état isolé. On pensait

que cela tenait à ce que les affinités de cet acide étaient trop
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ÎI. Sels amphicles. Parmi ces sels oii n’en a examiné

jusqu’à présent que deux espèces, les oxisels et les sul-

fosels. Quant aux deux autres
,
nous savons seulement

qu’elles existent.

fortes pour pouvoir être vaincues par une affinité simple, et à ce

qu’il fallait toujours la présence d’un corps oxidé, avec lequel

l’acide muriatique pur piit se combiner
,
comme

,
par exemple,

i’eau de l’acide sulfurique aqueux, ou même seulement la pré-^

sence de l’oxigène, avec lequel l’acide passât à un degré supérieur

d’oxidation
,
constituant ce qu’on appelle aujourd’hui le chlore.

Cherchait-on, au contraire, à réduire le gaz acide muriatique,

c’est-à-dire l’acide muriatique aqueux, au moyen d’un corps doué

d’une puissante affinité pour l’oxigène
,

tel que le potassium
,

l’hydrogène contenu dans l’eau de l’acide muriatique se réduisait

seul et se dégageait, tandis que l’acide muriatique anhydre se

combinait avec la potasse produite, de manière à donner nais-

sance à un muriate, sel dans lequel l’affinité de la base pour l’a-

cide, s’ajoutant à cfelle de l’oxigène pour le radical de l’acide, ren-

dait cette dernière insurmontable. Nécessairement la potasse était

en quantité précisément suffisante pour la saturation de l’acide mu-
riatique; car l’eau des acides aqueux contient, ainsique nous l’avons

vu, autant d’oxigène que chaque base, par laquelle on neutralise

l’acide. Mais lorsqu’on essayait à décomposer le degré supérieur

d’oxidation de l’acide muriatique (le gaz acide muriatique oxi-

géné
)
au moyen du potassium, celui-ci y trouvait justement la

proportion d’oxigène nécessaire à la formation de la quantité de

potasse qu’il fallait pour saturer l’acide muriatique supposé, et

le convertir en sel. Ainsi cette théorie était en quelque soi te basée

sur l’impossibilité de réduire l’acide muriatique par cette voie.

Il résulte de ce que nous venons de dire, que cet ordre de
choses était réellement possible

,
et que comme il s’accorde en

tous points avec les lois des proportions chimiques
,
si bien qu’on

pouvait prévoir à/>r/or^ les combinaisons de l’acide muriatique avec
l’oxigène, l’eau et les bases saliliables, et déterminer avec certi-

tude la formation de sels neutres et des sous-sels, ainsi que leur

composition quantitative; il fallait les motifs les plus convaincans
pour abandonner la théorie reçue, et en adopter une autre, qui,

quand elle fut développée pour la première fois, semblait avoir

si peu d’analogie avec ce que l’on croyait savoir sur la nature et

sur la composition des sels.

Le chlore était regardé comme un degré supérieur d’oxidation

de l’acide muriatique, résultant de la combinaison du radical in-

connu avec une fois et demie autant d’oxigène qu’en contenait

i acide muriati(|ue, dont la capacité de saturation semblait per-

mettre de calculer, avec beaucoup de probabilité, la ({uanlité
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I. Oxisels. Cette classe renferme le plus grand noiTi''

bre des corps sur lesquels la chimie s’exerce. Ils sont

acides
,
neutres ou basiques. Les oxisels acides sont

désignés par les multiples de Facide. Quand la base est

d’oxigène qu’il contenait, et qui était double de celle de la

base par laquelle il était neutralisé. Dans l’oxide de chlore, on ad-

mettait deux fois autant d’oxigène que dans l’acide muriatique,
et comme, ni le chlore, ni l’oxide de chlore ne pouvaient être com-
binés avec des corps oxidés, sans produire dans ceux-ci une trans-

mutation de l’oxigène, ce qui est une propriété caractéristique

des suroxides, je me trouvai conduit à considérer le chlore

d’après l’ancienne théorie, et à le désigner par le nom de suroxi-

dule, et l’oxide de chlore par celui de suroxide du radical de
l’acide muriatique. Les acides du chlore étaient considérés comme
des degrés d’oxidation plus élevés encore, et appelés acide mu-
riatique oxigéné

,
acide muriatique hyperoxigéné ou suroxi-

géné. Assurément ce corps offrait une particularité dont aucun
autre ne fournissait l’exemple, celle de constituer, par son pre-

mier degré d’oxidation , un puissant acide
,
tandis que le deuxième

et troisième étaient dépourvus de la propriété de s’unir aux oxi-

des, et que les trois suivans formaient des acides.

Thénard et Gay-Lussac démontrèrent
,
les premiers, que l’ana-

lyse ne pouvant constater la présence de l’oxigène, ni dans l’acide

muriatique
,
ni dans l’acide muriatique oxigéné (le chlore), les

choses pouvaient se passer autrement qu’on ne l’avait pensé jus-

qu’alors. A cette occasion
,
ils posèrent les bases de la théorie ac-

tuelle sur le chlore et scs combinaisons; toutefois ils accordèrent

que l’ancienne hypothèse avait en sa faveur l’analogie parfaite des

muriates (chlorures) avec les oxisels en général. Humphry-Davy
s’occupa de cet objet à la même époque (en i8io], et s’attacha

à prouver, par des recherches très-intéressantes, que la seule

manière exacte d’envisager la nature de ces corps consistait à

regarder le chlore comme simple. La circonstance que le charbon

ne peut, ni décomposer, ni altérer le gaz chlore à aucune tem-

pérature, était un des argumens qui s’élevaient avec le plus de

force contre l’idée que le chlore était uiî suroxide. Cependant les

partisans de l’ancienne théorie objectèrent qu’une combinaison

d’acide muriaticjue anhydre et d’oxide ou d’acide carbonique ,

dans la proportion qui résulterait de la décomposition du sur-

oxidule, n’existait rprobablement pas, et que, par conséquent,

les deux corps ne pouvaient point agir l’un sur l’autre. Mais cette

dernière difficulté disparut aussi lorsque Faraday eut découvert

jusqu’à trois combinaisons de chlore et de carbone, combinaisons

dont j’ai déjà parlé. Les vues de Davy sur la nature de l’acide mu-
riatique ne tardèrent point à être ado])tées par la plupart des
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combinée avec i 2 et 4 fois autant d’acide qu’il y eu

a dans le sel neutre, 011 les appelle, par exemple, sesquU
carbonate

y bisulfate
^
quadraxalate. Lorsqu’au con-

traire ils contiennent un excès de base, le multiple de

cette base, qui peut être i 4“ ^
^ 3 ? 4 6 , rarement

plus, est également indiqué dans le.nom; ainsi on dit

acétate sesquicuwriquey bicuivrique y
tincuicrique, ni-

trite quadriploinbique
y sulfate séferrique.

En comparant la capacité de saturation de l’acide à

la quantité d’oxigène qu’il contient
,
on peut calculer

les proportions dans lesquelles il peut, ou non, être sur-

saturé de base. Par exemple, l’acide sulfurique, et en

chimistes de l’Europe. Pendant un certain laps de temps, je restai

presque le seul qui ne fût pas persuadé que cette doctrine devait

être préférée
;
et je cherchai à démontrer

,
soit par la comparaison

des deux théories, soit par des faits, que le manque de preuves,

en faveur de la possibilité de décomposer le chlore gazeux, était

balancé par le defaut d’analogie de composition entre des combi-

naisons qui ont la plus grande ressemblance, sous le rapport des

propriétés physiques et chimiques
:
par exemple, entre le nitrate

et le chlorure plombiques, le nitrate sodique et le sel marin, etc.

Mais les excellentes recherches de Gay-Lussac sur le cyanogène,
l’acide hydrocyanique et les cyanures (ces derniers avaient été

considérés jusqu’alors comme des combinaisons d’oxibases avec

un oxacide inconnu, l’acide prussique), prouvèrent, d’une ma-
nière incontestable, que la nouvelle théorie du chlore et de ses

combinaisons se trouvait réalisée, dans toute son étendue, dans

le cyanogène, l’acide hydrocyanique et,les cyanures. Le dernier

argument en faveur de l’ancienne théorie, le défaut d’analogie

avec les oxisels, fut ainsi écarté, et il devint évident que l’oxi-

gène n’entre ]^as comme élément nécessaire dans tout corps qui

jouit des propriétés d’un sel. Dès ce moment, il était incontestable

que la nouvelle théorie était préférable. Il s’ensuivait naturelle-

ment que tous les sels dans lesquels la présence de l’oxigène ne
pouvait être constatée par voie d’expérience, devaient être consi-

dérés comme étant de la même nature que les combinaisons

du chlore avec les métaux, et que, par conséquent, les iodures

et les fluorures appartenaient à la classe des sels haloïdes. 11 est

évident que précisément, parce qu’on range ceux-ci parmi les

sels, la découverte de l’oxigène dans un de ces corps, de (juelque

importance qu’elle fût eu elle-même, ne produirait (ju’une bien

laible modification dans le système chimique.
V/ 1
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général tous les acides qui, dans leurs combinaisons
neutres, contiennent trois fois autant d’oxigène que la

base, prennent rarement deux fois, et ne prennent ja-

mais quatre fois autant de base qu’il y en a dans le sel

neutre; mais ils en prennent une fois et demie, trois,

six et douze fois autant. Au contraire, les acides qui

contiennent deux ou quatre fois autant d’oxigène que la

base qui les neutralise, ne se combinent pas
,
dans les

sels basiques, avec une fois et demie ou trois fois autant

de base que le sel neutre, mais toujours avec deux,

quatre ou huit fois autant. Cela tient à une règle qui

souffre très-peu d’exceptions, et d’après laquelle deux
corps oxides se combinent toujours Vun avec Vautre

dans desproportions telles que la quantité d'oxigéne
contenue dans Vun , soit un multiple par un nombre
entier de celle qui se trouve dans Vautre oxide. Or, il

n’en serait point ainsi, si, par exemple, l’acide sulfu-

rique admettait dans ses sels basiques quatre fois autant

de base que dans ses sels neutres.

Quelquefois un acide se combine avec deux bases,

parfois aussi une base avec deux acides. Les sels qui

résultent de ces combinaisons sont appelés doubles. De
ce nombre sont l’alun, composé de sulfate potassique et

de sulfate aluminique, le sel de seignette composé de

tartrate potassique et de tartrate sodique
,
etc. Les sels

doubles produits par deux bases et un acide, sont les

plus ordinaires; on peut les appeller sels doubles à un
seul acide. Ceux qui contiennent une base avec deux aci-

des, peuvent être appelés doubles h une seule base.lu'ei

nomenclature des oxisels doubles peut être calquée sur

celle des sels haloïdes doubles. Ainsi l’alun peut être ap-

pelé suifate double aluminique etpotassique., om sulfate

aluminico-potassique ; on peut dire sulfate double

ferreux et potassique^ ou sulfateferroso-potassique,

sulfate doublefej'jique et potassique ou sulfate fer-

rico-potassique. Du reste
,
quand un sel double a un

nom trivial généralement connu
,
on emploie ce dernier

pour abréger. Ainsi on dit alun de préférence à sul-

fate aluminico-potassique.



OXtSELS. 33 1

Oil ne connaît pas d’exempie bien constaté [de sels

qui renferment plus de trois constituans.

La quantité de base, nécessaire pour saturer un

acide, est toujours dans un rapport déterminé avec la

quantité de la même base, qu’il faut pour saturer un
autre acide; de manière qu’en connaissant la propor-

tion des élémens de quelquels sels
,
on peut en déduire

avec assez de certitude leurs proportions dans d’autres

sels, dont on ignore la composition quantitative. Ainsi

la quantité de potasse, qui sature loo parties d’acide

sulfurique, est à la quantité de soude, qui sature la

même quantité de cet acide, comme la quantité de po-

tasse est à celle de soude, qu’il faut pour neutraliser

TOO parties d’acide nitrique. La cause de cette propor-

tionnalité est que les acides ont pour toutes les bases

la même capacité de saturation
,
ou

,
en d’autres termes,

que les quantités de différentes hases
^
qui saturent

un poids donné du même acide, doivent toujours

contenir la même quantité d’oxigène. Par exemple,

la capacité de saturation de l’acide sulfurique étant de

19,96, et celle de l’acide nitrique de 14,76, il s’ensuit

que la quantité de potasse qui renferme J 9,96 d’oxigène,

est à une quantité de soude ou de baryte, ou de base

quelconque contenant 19,96 d’oxigène ,
comme une

quantité de potasse qui contient i4?7^ d’oxigène, est à

une quantité de soude ou de toute autre base renfer-

mant 14,76 d’oxigène. De-là vient que deux sels neutres

dissous dans l’eau, et qu’on mêle ensemble, conservent

leur neutralité, même quand ils se décomposent.

Il est évident que quand on connaît la capacité de

saturation d’un acide, il est facile de calculer combien
cet acide exige de chaque corps oxide, dont la quantité

d’oxigène est connue, pour former avec lui une com-
binaison neutre, et le résultat de ce calcul est toujours

plus certain que celui d’une analyse immédiate, parce

que le calcul est basé sur des analyses qui conduisent au

résultat le plus certain, par les moyens les plus faciles.

Réciproquement, la capacité de saturation d’un acide
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étant connue, on peut calculer, d’après la quantité de

base qu’il faut pour neutraliser cet acide
,
quelle est la

proportion d’oxigène qui entre dans la composition de

cette base. C’est par ce moyen qu’on est parvenu à con-

naître exactement la quantité d’oxigène contenue dans

plusieurs oxides qui ne pouvaient pas être analysés im-

médiatement. La seule chose qu’on ne puisse pas calcu-

ler dans un sel, c’est la proportion d’eau de ci’istallisa-

tion qu’il contient
;
on est obligé de la constater par des

expériences, et quoique la quantité d’oxigène qui entre

dans la composition de cette eau soit toujours un mul-

tiple, et rarement un sous-multiple de la quantité d’oxi-

gène de la base
,
cependant ce multiple est très-variable

dans les différens sels qu’une même base peut produire.

Chaque acide peut former un sel avec chaque base.

Cependant cette règle souffre quelques exceptions; ainsi

l’alumine ne se combine pas avec l’acide carbonique. On
trouve donc le nombre des oxisels simples, en multipliant

le nombre des acides par celui des bases
;
mais ce nom-

bre peut s’accroître à l’infini
,
en y joignant les sels dou-

bles. On le porte à plus de deux mille; il n’y a qu’un

petit nombre de ces sels qui aient été étudiés, et beaucoup

de sels qui pourraient exister n’ont peut-être jamais été

préparés. Un très-grand nombre d’entre eux n’offrent

aucun intérêt, et ne méritent pas une description parti-

culière.

Plusieurs auteurs ont rangé les sels d’après les acides,

d’autres d’après les bases: peu importe dans quel ordre

on étudie les sels alcalins
;

les sels terreux au contraire,

et surtout les sels à oxides métalliques proprement dits,

sont plutôt caractérisés par la base que par l’acide; je

les rangerai donc d’après les bases.

En outre on avait partagé les oxisels en sels neutres^

dans lesquels l’acide et la base se sont complètement

saturés l’un l’autre : les sels alcalins et une partie des

sels terreux sont dans ce cas
;
et en sels qu’on nommait

sciUa media

^

dans lesquels l’acide n’est pas assez sa-

turé de base, pour qu’il cesse de réagir comme un
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acide
;
plusieurs sels terreux et la plupart des sels métal-

liques appartenaient a cette classe. Aujourd’hui cette di-

vision n’est plus suivie, et on range ordinairement

parmi les sels neutres tous ceux dans lesquels l’oxigène

de l’acide est à celui de la base dans la même propor-

tion que celle qui existe dans les combinaisons les plus

neutres, qu’un acide peut former avec les alcalis ou les

terres alcalines. Ainsi nous regardons l’alun comme un
sel neutre, quoiqu’il rougisse fortement le papier de

tournesol, parce que l’oxigène de l’acide sulfurique y
est, comme dans le sulfate potassique ou sodique neutre,

triple de celui des deux bases prises ensemble
;
l’alumine

,

qui appartient au nombre des bases faibles, ne neutralise

pas toutes les propriétés de l’acide, ce qui fait que l’alun a

une saveur acide et rougit le papier de tournesol.

Les oxides ont la même tendance à se combiner entre

eux que les métaux et les métalloïdes
;

ordinaire-

ment on trouve que les oxides se combinent surtout

dans les proportions dans lesquelles leurs radicaux s’u-

nissent de préférence. C’est pour cette raison c|u’ordi-

nairement les sulfures, les séléniures et les arséniures.

correspondent aux sulfates, aux séléniates et aux arsé-

niâtes neutres, et généralement la tendance qu’ont les

oxides à se combiner ensemble
,
dépend de celle des

radicaux
,
de sorte que l’intervention de l’oxigène ne

fait qu’augmeniei’ cette^ tendanee, et la rendre plus ac-

tive par la solubilité plus grande des oxides qui agissent

mieux les uns sur les autres, quand ils sont à l’état

liquide.

En général, quand un métal a plusieurs oxides jouant

le rôle de base, celui qui est au moindre degré d’oxi-

dation
,
constitue la base la plus forte

:
par exemple, le

fer et le manganèse. Mais quelques-uns de ces oxides

sont placés sur la limite entre les bases salifiables et les

sousoxides, et, dans tous les métaux de cette classe,

l’oxide en iqiie a plus d’énergie comme base, que l’oxide

en eux; le mercure, le cuivre et le platine sont de ce

nombre. Cette circonstance paraît être liée avec les pro-
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portions qui existent dans la composition de ces oxides;

je donnerai des développemens sur ce sujet lorsque je

traiterai de la théorie atomistique.

Quand on introduit dans la dissolution d’un sel mé-
tallique neutre, un métal dont l’affinité pour l’oxigène

est plus grande que celle du métal dissous, celui-ci se

précipite sous forme métallique; tandis que l’autre se

dissout. La dissolution reste neutre, aucune portion d’a-

cide n’est mise en liberté, et il ne s’oxide du métal

ajouté, que la quantité nécessaire à la saturation de l’a-

cide (i). Cette circonstance tient, comme je l’ai déjà

dit, à ce que chaque acide exige la même quantité

d’oxigène dans la quantité de chaque base, qui est né-

cessaire à sa neutralisation, de sorte que, dans le sel

métallique, qui est décomposé, l’acide et l’oxigène de la

base restent les mêmes, tandis que le radical métallique

de la base cède sa place à un autre.

II. Sulfosels. Les degrés de sulfuration des métaux
électropositifs

,
qui correspondent aux oxibases

(
c’est-

à-dire ceux qui résultent de la décomposition mutuelle

de l’oxibase et du gaz sulfide hydrique ), jouent le rôle

de base dans les sulfosels. Les degrés supérieurs de sul-

furation des métaux électropositifs ne possèdent pas

cette propriété, et se comportent sous ce rapport comme
,

les suroxides
;

ils ne se combinent avec aucun autre

sulfure
,

mais peuvent céder leur excès de soufre à

' d’autres métaux. Les degrés de sulfuration des métaux
électronégatifs

,
dont la composition est proportion-

nelle à celle des acides métalliques, se combinent à la

manière des acides avec les sulfures électropositifs, de

telle sorte et dans des proportions telles, que si le soufre

(i) On doit cependant observer, que quand on continue l’ex-

périence
,
jusqu’à ce que la totalité du métal dissous soit précipi-

tée, il s’établit, entre le métal précipité et celui qui opère la pré-

cipitation, une action électrique en vertu de laquelle ce dernier

s’oxidc aux dépens de l’eau
, sans que la liqueur renferme l’acide

nécessaire à la dissolution de l’oxide formé
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était échangé contre un pareil nombre d’atomes d’oxi-

gène, on obtiendrait un des sels que les mêmes radicaux

produisent à l’état oxidé.

De même que les oxides électropositifs se combinent

quelquefois les uns avec les autres
,
de même aussi cer-

tains sulfures électropositifs se combinent ensemble.

Ainsi le sulfure de fer s’unit au sulfure de cuivre. La
nature nous offre un assez grand nombre de ces com-
binaisons dans le règne minéral, sous forme cristalline.

La composition de la plupart de ces corps est telle

qu’ils se transforment
,
par l’oxidation, en un sulfate

double. Ils correspondent aux sels doubles de deux ba-

ses avec un acide. Très-rarement on trouve trois de ces

sulfures réunis, de manière à ce que le tout puisse être

considéré comme une véritable combinaison.

La nomenclature des sulfosels se modèle tout-à-fait

sur celle des oxisels
,
de sorte qu’il serait inutile d’en-

tier dans des détails à ce sujet.

On prépare les sulfosels de plusieurs manières.

I® On dissout un oxisel dansune très-petite quantité

d’eau
,
et on fait arriver dans la dissolution un courant

de gaz sulfide hydrique, jusqu’à ce que tout l’oxisel

soit décomposé; ou bien on mêle cet oxisel avec du
sulfbydrate ammonique, et Ton chasse par la distilla-

tion, l’ammoniaque mise en liberté, et le sulfbydrate en

excès. Dans cette opération
,

l’oxisel est transformé en

sulfosel, riiydrogène du sulfide hydrique produisant de

l’eau avec l’oxigène du sel. Mais elle n’est applicable

qu’aux sels des acides métalliques, et elle ne réussit pas

avec les nitrates, les carbonates ou les phosphates.

2 ° On prend, par exemple, une dissolution aqueuse

de sulfure de potassium, et on y ajoute un sulfure mé-
tallique électronégatif, qui se dissout dans la liqueur,

jusqu’à ce que le sulfure de potassium soit saturé : on se

sert ensuite de ce sel pour opérer de doubles décomposi-

tions avec des oxisels, c’est-à-dire pour convertir en sulfo-

sel le radical d’une autre base combinée avec un oxacide.

3^ On mêle du sulfbydrate potassique dissous dans
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Feau, avec le sulfure électroiiégatlf en poudre; celui-ci

se dissout, chasse le gaz sulfide hydrique avec effervcs-

sence, absolument de même que quand le gaz acide car-

bonique est déplacé par un oxacide plus fort.

4^ On fait dissoudre le sulfure électronégatif dans de

la potasse caustique; le métal du sulfure s’oxideaux dépens

de l’alcali, et se convertit en acide, dont la combinaison

avec une autre partie de la potasse donne naissance à

un oxisel. Le potassium réduit s’uiîit au soufre, qui s’est

séparé du métal électronégatif, et produit du sulfure de

potassium
,
lequel entre en combinaison avec la portion

non décomposée du sulfure électronégatif, et forme avec

lui un sulfosel. Ainsi le sulfide arsénieux se dissout très-

facilement dans la potasse caustique. Une partie du sul-

fide se décompose
,
son arsenic s’oxide aux dépens de

la potasse, et produit de l’acide arsénieux, et le soufre,

que l’arsenic abandonne, se combine avec le métal de

la potasse, pour former du sulfure de potassium
;
celui-

ci sature une autre partie du sulfide arsénieux, d’oü ré-

sulte du sulfarsénite potassique. La dissolution que l’on

obtient ainsi, renferme toujours un oxisel mêlé avec un
sulfosel. Dans l’exemple que nous venons de citer, l’oxisel

est de Farsénite potassique
;

il est à remarquer que c’est

toujours le métal électronégatif
,
et non le soufre^ qui,

dans cette circonstance
,
sert de radical à l’acide de Foxi-

sel (i).

5® Quand on mêle du sulfbydrate potassique dissous

dans l’eau avec un acide métallique, ce dernier .se trans-

forme, aux dépens du gaz sulfide hydrique, en un sul-

fure métallique, qui se combine avec le sulfure de po-

tassium. Mais, comme le sulfide hydrique ne peut pas

produire par Foxidation de son hydrogène, aux dépens

de Facide métallique
,
une quantité de sulfure électro-

négatif, suffisante pour saturer le sulfure de potassium,^

une partie de ce dernier est décomposée
;
son potassium

passe à Fétat de potasse
,
aux dépens de Facide métal-

(i) Lrs snlfiires aiirique, platinïqiie et indique font exception

à cette règle.
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iique ,
tandis que le métal électronégatif échange son

oxigène contre le soufre du potassium. La potasse ainsi

formée se combine avec une partie de l’acide métallique,

et donne naissance à un sel, de sorte qu’il est très -rare

de la rencontrer à l’état de liberté dans la liqueur. Ainsi,

dans ce cas, il se forme également un oxisel en même
temps qu’un sulfosel. Si l’on fait l’expérience avec du
sulfhydrate ammonique et avec de l’acide arsénieux ou
de l’hydrate stannique

,
on s’aperçoit de la mise en

liberté de l’alcali, car l’affinité de rammoniaque pour

l’oxide stannique
,
ou pour l’acide arsénieux

,
est trop

faible pour qu’il en résulte un sel : aussi la liqueur

exbale-t-elle une forte odeur ammoniacale.

Dans les analyses, on se sert très-souvent des sulfby-

drates alcalins pour séparer les oxides métalliques élec-

tronégatifs qui s’y dissolvent pour la plupart, des oxides

électropositifs, lesquels se convertissent bien en sulfures,

mais ne sont pas dissous par les sulfbydrates.

6” Enfin
,
on peut encore obtenir ces combinaisons

'par la voie sèche, en mêlant, par exemple, le sulfure

électronégatif, en proportion convenable, avec du car-

bonate potassique, et chauffant le mélange dans un creu-

set couvert. L’acide carbonique est chassé, et l’alcali

réagit sur le sulfure comme par la voie humide, c’est-à-

dire qu’il échange une partie de son oxigène contre du
soufre

,
et produit un mélange fondu d’un oxisel de po-

tasse et d’acide métallique avec un sulfosel résultant de

la combinaison du sulfure de potassium avec le sulfure

métallique. Dans la plupart des cas, on peut séparer

ces deux sels l’un de l’autre par voie de dissolution et de

cristallisation.

Les sulfosels préparés par le deuxième et le troisième

procédé donnent, par le mélange de leurs dissolutions

aqueuses avec un acide, du gaz sulfide hydrique, qui se

dégage avec effervescence
,
et du sulfure métallique qui

se précipite. Il est probable que, dans un grand nombre
de cas

,
cette décomposition peut s’opérer de telle ma-

nière
,
que le sulfide hydrique et le sulfure métallique

in. 22
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restent combines, au moins pendant quelque temps, et

forment un acide double, semblable à celui qui résulte

de la combinaison du sulfide carbonique avec le sulfide

hydrique
;
mais c’est un point qui n’a pas encore été

suffisamment examiné.

Les sulfosels préparés par la quatrième
,
cinquième et

sixième méthode
,
sont décomposés par les acides

,
de

telle manière, que le sulfure électronégatif se précipite

sans dégagement de gaz sulfide hydrique
,
absolument

comme s’il avait été dissous dans l’alcali sans décomposi-

tion
,
et qu’il n’eût été précipité que par la saturation

de l’alcali. Cela tient à ce que le sulfide hydrique, qui

devrait se former par l’oxidation du sulfure de potas-

sium aux dépens de l’eau, ou ne prend pas naissance,

ou est décomposé au moment même de sa formation
,

parce que le potassium s’empare de l’oxigène de l’acide

métallique et rend le soufre à son radical. Cependant il

est souvent facile de constater la présence du sel à

acide métallique
,
dans la liqueur

,
en mêlant la dissolu-

tion, par exemple, avec de l’hydrate cuivrique; le potas-

sium du sulfosel s’oxide aux dépens de l’oxide cuivrique

,

et il se précipite un sulfosel ayant du sulfure cuivrique

pour base : on trouve alors l’acide métallique en dissolu-

tion dans la liqueur alcaline, que l’on peut séparer par

la filtration, du sulfosel cuivrique insoluble.

Ainsi que je l’ai déjà dit, on peut diviser les sels, soit d’a-

près leur élément électronégatif, de manière, par exemple,

à décrire ensemble tous les sulfates, soit d’après leur élé-

ment électropositif, en réunissant tous les sels qu’une base

forme avec les divers acides. J’ai choisi de préférence

cette dernière méthode
,
parce que, dans la plupart des

cas, la base du sel offre plus d’intérêt que son acide
,

sous le rapport scientifique, pharmaceutique et techno-

logique. Les sels ont certains caractères généraux qui

dépendent de leurs principes constituants, de telle sorte

que tous les sulfates
,
par exemple

,
ont des caractères

qui dépendent, soit de l’acide sulfurique, soit de son ra-

dical, le soufre, et que, par exemple, tous les sels de

potasse ont des caractères qui proviennent de la potasse.
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avec quelque acide qu elle soit combinée. La connais-

sance de ces caractères est très-importante
,
et intéresse

surtout le chimiste praticien qui, par leur secours, dis-

tingue facilement quelle espèce de sel il peut avoir à

traiter. Je dirai donc d’abord quelques mots des pro-

priétés dont les sels sont redevables à leurs acides
;
puis,

en examinant les sels de chaque métal
,
j’indiquerai les

caractères qu’ils tiennent de leurs bases.

A. Sels Haloïdes.

Chlorures. Par la voie humide on les reconnaît à ce

qu’ils forment, avec le nitrate argentique, un précipité

blanc,insoluble dans fous les acides. Avec l’acide sulfuri-

que concentré et le suroxide de manganèse
,

ils déga^

gent du chlore. On les reconnaît au chalumeau en

faisant fondre
,
dans du phosphate ammonico-sodique,

d’abord de l’oxide cuivrique, de manière à saturer pres-

que tout l’acide phosphorique libre, puis un peu du sel-

qu’on veut essayer : il se forme du chlorure cuivrique, et

la flamme se colore, pour un instant, en bleu autour du
globule de verre. On peut reconnaître un chlorure so^*

lubie à ce que, lorsqu’on mêle une goutte de sa disso-

lution, sur une pièce d’argent polie, avec du sulfate cui-

vrique
,
l’argent noircit au bout de quelque temps.

Les chlorures acides sont extrêmement rares. Mais il

existe des chlorures basiques dans lesquels les chlorures

sont combinés avec une quantité d’oxide du même métal,

contenant i, 2 , 3 et y fois autant de métal que le chlorure.

BrornuresDX^ ressemblent beaucoup aux chlorures, avec

lesquels ils sont isomorphes. Pour les en distinguer, on
fait fondre un bromure solide dans un tube de verre fermé

par un bout, avec un peu de bisulfate potassique anhy-

dre : il se dégage un mélange de gaz acide sulfureux et

de vapeurs de brome, dans lequel ce dernier corps est

facile à reconnaître, en raison de sa couleur rouge. On
découvre la présence d’un bromure dissous

,
en faisant

arriver un peu de gaz chlore dans la dissolution, et y
ajoutant ensuite de l’éther : celui-ci devient alors d’un

0. 1 .
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rouge; orange. Avec les dissolutions d’argent
,

les bro-

mures donnent un précipité jaune pâle presque blanc
,

(pii est du bromure argentique. Traités avec l’oxide cui-

vrique au chalumeau
,

et sur l’argent, ces sels produi-

sent la même réaction que les chlorures.

lodures. Ou les l econnaît sous forme liquide
, en y

versant de l’acide nitrique
,
ou du chlore dissous dans

l’eau; ils laissent déposer de l’iode, facile à distinguer

par son odeur, et par la couleur brune qu’il communi-
que à la liqueur. Lorsqu’on ii’en a que de petites portions,

on reconnaît l’iode à la couleur qu’il fait prendre à l’a-

midon, lequel, suivant la quantité d’iode, devient rouge,

brun
,
noir ou bleu. Quand les iodures sont mêlés avec des

chlorures, il est difficile de produire la réaction sur l’a-

midon
,
surtout lorsque la quantité diode est faible,

parce (|u’en ajoutant, au mélange, de l’acide nitrique, il

se forme de l’acide chloroiodique, qui ne colore pas l’a-

midon. On dissout alors l’amidon dans un peu d’acide

sulfuri(|ue étendu et bouillant
,
on mêle la dissolution

avec la liqueur qu’on veut essayer, puis on y verse une
ou deux gouttes d’eau de chlore

,
et ou remue bien la

liqueur. Il est évident que si la liqueur était trop éten-

due
,

la réaction sur l’amidon deviendrait trop faible

pour q’uon pût l’apeix'evoir d’une manière distincte. Au
reste

,
je renvoie à ce que j’ai dit dans le premier volume

(pag.s99) moyens de découvrir l’iode.

Au chalumeau
,
on reconnaît les iodures, comme les

chlorures; au moment ou on les fait fondre dans le

phosphate, la flamme prend une belle couleur verte.

Quand on fait fondre un iodure à l’état solide, avec du
bisulfate potassique, il se dégage du gaz acide sulfureux

et de la vapeur d’iode : cette dernière est facile câ recon-

naître à sa couleur.

Fluorures Ajidi propriété que possèdent ces sels, d’atta-

(jLier le verre, quand on les mêle avec de l’acide sulfu-

rique, fournit un excellent moyen pour les reconnaître.

S’ils sont sous forme liquide, on y ajoute de l’acide sul-

furique, on verse la liqueur sur un morceau de verre enduit

d’une couche de cire, sur laquelle on a dessiné ou dont on
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a enlevé de certaines places, et on la laisse s’évaporer. Si

l’on n’a que de très-petites quantités de ce sel à essayer,

ou que la substance qu’on veut examiner n’en contienne

que de très-petites portions, ou qu’elle renferme en

même temps de l’acide silicique
,
on évapore la liqueur

dans un verre de montre (fait en verre inattaquable aux

autres acides); en dissolvant ensuite le sel dans l’eau,

on aperçoit des traces bien sensibles sur le verre, à l’en»

droit où la masse s’est desséchée.Cependant il vaut tou-

jours mieux opérer par la voie sèche
,
d’après la méthode

que j’ai décrite dans le second volume, page i85. On dé-

couvre aussi la présence des fluorures en chauffant un

échantillon dans l’extrémité d’un tube de verre ouvert,

dans lequel on pousse la flamme du chalumeau. Des
vapeurs aqueuses qui contiennent de l’acide hydrofluo*

rique se condensent alors dans le tube, et laissent des

taches visibles, quand on les évapore. Smithson tient

l’échantillon avec dès pinces en platine, immédiatement
devantl’ouverturedu tube, oubien il prolonge celui-ci avec

un demi-cylindre en platine
,
sur lequel on pose le mor-

ceau, et dans les deux cas, il dirige la flamme du cha-

lumeau dans l’intérieur du tube. De cette manière on

découvre, dans les minéraux, des quantités très-petites

de fluor. Les fluorures qui sont incolores
,
ont la pro-

priété
,
quand on les plonge dans l’eau, de réfracter

la lumière à peu près autant que ce liquide, de sorte qu’ils

y disparaissent, pour ainsi dire. Leurs dissolutions neu-

tres
,
celles même des fluorures de potassium et de so*

dium, ne peuvent pas être évaporées ni même conservées

dans des vases de verre, sans que ceux-ci soient attaqués.

Quelques fluorures se combinent avec de l’acide hy-

drofluorique
^
pour donner naissance à des sels acides ;

d’autres fluorures forment des sels basiques
,
en s’unis-

sant a une quantité d’oxide de leur métal
,
qui contient

1,2 et 3 fois autant de métal que le fluorure.

BorOfluorures. Ils donnent, par la distillation sèche,

du gaz fluoride borique, et laissent un fluorure.Quand on

les distille avec de l’acide sulfurique, ils donnent, indépen-

damment du gaz précédent
,
une certaine quantité d’a-
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eide hydrofluoborique liquide. Ils sont composés de telle*

manière, que le métal électropositif s’y trouve combiné
avec quatre fois autant de fluor que dans le fluorure,

et avec moitié autant de bore que dans l’oxisel neutre.

Silicofluorures

,

Soumis à la distillation sècbe, ils don-

nent du gaz fluoride silicique et laissent un fluorure.

Traités par l’acide sulfurique, ils dégagent du gaz fluo-

ride silicique en grande quantité. Les alcalis séparent

de leurs dissolutions, tantôt de l’acide silicique seulement

(sels à base alcaline), tantôt un fluorure combiné avec

de Facide silicique (sels des terres alcalines), tantôt en-

fin un silicate (sels des terres et des oxides métalliques).

Leur composition est telle, que le métal électropositif y
est combiné avec trois fois autant de fluor que dans le

fluorure, et avec la quantité de silicium nécessaire

pour produire un oxisel, dans lequel l’acide silicique con-

tient deux fois autant d’oxigène que la base.

Cjanures. On les reconnaît à leur propriété de for-

mer
,

avec les sels de fer
,
un précipité bleu foncé

(bleu de Prusse), ou un précipité blanc,qui bleuit à l’air,

Inême quand la liqueur contient un grand excès d’acide.

SuJfocyanures. Il èst tout aussi facile de les recon-»

naître que les précédons
,
en ce qu’ils communiquent

aux dissolutions des sels ferriques une couleur rouge,

qui est détruite par Un excès d’acide. Ajoutons
,
toute-

fois, que cette couleur rouge est aussi produite par

quelques acides végétaux (acide méconique et sinapi-

que), de meme que par quelques combinaisons encore

peu connues du cblore et de l’iode avec Facide fulminique.

B. Oxisels.

Sulfates. Leurs caractères sont composés de ceux qui

appartiennent au radical
,
et de ceux qui tiennent à Fa-

cide. Les premiers se retrouvent dans tous les sels à

acides de soufre
,
les derniers sont caractéristiques pour

l’acide sulfurique.

Les caractères qui proviennent de la présence du sou^

fj'e sont les suivans : le sel mêlé avec la poudre de cbar-

bon et cbauffé dans un vase fermé, se transforme en
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sulfure : c’est ce qui arrive avec les sulfates des alcalis,

des terres alcalines
,
et avec un grand nombre de sul-

fates métalliques
;
ou bien le sel dégage de l’acide sulfu-

reux qui s’échappe, et la base reste à l’état d’oxide : c’est

ce qui arrive avec le sulfate de magnésie
,

les sulfates

des terres
,
et de quelques oxides métalliques. Quand on

opère sur un sulfate dont la base peut former un oxide

salifiable, moins oxigéné, on obtient à la fois de l’acide

sulfureux et un sulfure. Pour reconnaître la présence du
soufre d’une manière positive, on fait les essais suivans.

On mêle la matière que l’on veut examiner avec du

carbonate sodique
,

et on chauffe le mélange sur un

charbon, par le moyen du chalumeau, au feu de réduc-

tion. Il se forme alors une certaine quantité de sulfure

de sodium, dans lequel on reconnaît la présence du sou-

fre
,
en enlevant fendroit du charbon où se trouve la

masse fondue, posant celle-ci sur un morceau d’argent poli

et versant dessus quelques gouttes d’eau. Le soufre noircit

de suite l’argent, ou si la quantité de soufre est très-pe-

tite
,

le métal brunit au bout de quelques instans. On
peut aussi ajouter quelques gouttes d’acide à la masse

fondue qui se trouve sur le charbon
;

il se développe

alors une odeur très- sensible de gaz sulfide hydrique.

Cette méthode à la fois simple et délicate a été indiquée

par Smithson. Une autre méthode, trouvée par Gahn,
convient pour reconnaître de très-petites quantités d’a-

cide sulfurique
,
surtout dans des minéraux exempts de

métaux. Elle consiste à fondre, au feu de réduction, la

matière à essayer avec du carbonate sodique et avec un
petit morceau de verre ou un peu de silice

,
qu’il est

avantageux de faire fondre préalablement avec la soude.

On obtient alors du sulfure de sodium dissous dans

le verre, qui est incolore tant qu’il est chaud, mais

qui devient jaune ou rouge pendant le refroidissement.

Si la quantité d’acide sulfurique contenu dans la sub-

stance examinée
,
est peu considérable

,
le verre reste

transparent
;
dans le cas contraire

,
il devient opaque.

Les caractères dus à la présence de Vacide sulfu-

rique
,
sont les suivans : le sel dissous mêle avec la
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solution d’un sel barytique, donne un précipité de sulfate

barytique, totalement insoluble dans l’eau et dans les

acides. Les sulfates insolubles dans l’eau sont dissous par

l’acide hydrochîorique, et précipités par une dissolution

de chlorure barytique. Il faut observer, à cet égard,

que ce dernier sel est précipité par toutes les liqueurs

fortement acides, et que, par conséquent, la dissolution

acide doit être beaucoup étendue avant qu’on y ajoute

le chlorure barytique. L’insolubilité du précipité, dans

les acides
,

doit être constatée à part
;

d’ailleurs
,
on

peut, pour plus de sûreté, chauffer ce précipité comme
je viens de dire, pour reconnaître la présence du soufre.

L’acide sulfurique forme, avec un petit nombre de

bases, des sels acides, dans lesquels la quantité d’acide

est doublée (bisulfates); il forme, avec un très- grand

nombre de bases des soussels, dans lesquels il y a trois

fois, six fois, et rarement deux fois autant de base que
dans les sels neutres.

Hjposulfates. A l’état solide, on reconnaît ces sels

à ce qu’ils donnent de l’acide sulfureux quand on les

calcine
,

et laissent un résidu de sulfate neutre. Lors-

qu’on fait bouillir la dissolution des hyposulfates avec

de l’acide sulfurique, ils dégagent de l’acide sulfureux,

sans laisser déposer du soufre et sans que la liqueur se

trouble. On ne connaît point avec certitude les propor-

tions dans lesquelles l’acide byposulfurique s’unit aux

bases, pour donner naissance aux soussels et aux sels

acides
;
cependant, d’après Heeren, cet acide paraît sui-

vre sous ce rapport les mêmes lois, que l’acide nitrique.

Sulfites. Ils ont une saveur particulière
,
propre à

l’acide sulfureux, qui est sensible, même quand ces sels

sont mêlés avec un excès de base. L’acide sulfurique qu’on

y ajoute
,

fait naître l’odeur de l’acide sulfureux sans le

concours de la chaleur, et sans que la liqueur se trouble.

Dissous dans l’eau, ils absorbent de l’oxigène, et se con-

vertissent en sulfates. Chauffés à l’état solide, dans des

vases distillatoires, ils se décomposent de telle sorte, que

les trois quarts du sel passent à l’état de sulfate, tandis

(ju’un quart se convertit en sulfure métallique. C’est
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pour cette raison que ces sels détonent légèrement

avec le nitre.

L’acide sulfureux paraît former, avec les alcalis, des

sels neutres qui renferment deux fois autant d’acide

que ses combinaisons neutres avec les terres alcalines;

il ressemble en cela à plusieurs autres acides faibles, par

exemple, aux acides carbonique, molybdique et tung-

stique.

Hyposulfites. Sous forme solide, ils présentent les

mêmes caractères que les sulfites; mais lorsqu’on les

calcine, dans des vaisseaux fermés, une moitié de ces

sels passe à l’état de sulfate, tandis que l’autre moitié

est transformée en sulfure métallique. Mêlés, sous forme

de dissolution, avec de l’acide bydrochlorique
,

ils dé-

gagent de l’acide sulfureux sensible à l’odeur, et don-

nent de suite, ou au bout de quelque temps, un dépôt

de soufre; en chauffant la liqueur, le précipité se forme

très- promptement. On peut aussi les reconnaître à ce

qu’ils dissolvent du chlorure argen tique récemment
précipité, en prenant une saveur sucrée. Une liqueur

qui ne contient point de sulfate, mais qui contient un
hyposulfite, donne, lorsqu’on la mêle avec une dissolu-

tion de nitrate argentique neutre, un précipité blanc,

qui devient en peu de temps brun
,

et à la fin noir.

D’après cela, Pfaff regarde le nitrate argentique comme
un réactif très-sensible, pour découvrir les hyposulfites.

Quand ces sels se trouvent, dans une dissolution, mêlés

avec des sulfosels ou avec un sulfure métallique soluble

(foie de soufre), il n’est pas très • facile de reconnaître

leur présence. Il faut alors précipiter le soufre non
oxidé par un sel plombique ou cuivrique; car ces bases

forment, avec l’acide hyposulfureux, des sels solubles,

que l’on traite ensuite, comme je viens de le dire, par l’a-

cide bydrochlorique. On ignore dans quelle proportion

les hyposulfites deviennent acides ou basiques.

Nitrates. Mêlés avec la poudre de charbon ou avec

un autre '‘corps combustible, ils détonent quand on les

chauffe. Lorsqu’ils sont à l’état de dissolution
,
on re-
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connaît leur présence en mêlant la liqueur avec de Ta-

cide hydrochlorique, en y ajoutant un peu d’or battu,

et chauffant le tout : l’or se dissout et la liqueur se co-

lore en jaune. Mais, comme cette réaction peut aussi

avoir lieu avec les séléniates , les chromâtes
,

les bro-

mates et les chlorates, il faut faire suivre cet essai de

l’expérience suivante : on dissout un peu de sulfate fer-

reux dans de l’eau mêlée d’acide sulfurique; on y ajoute

la liqueur que l’on veut essayer, et on y pose du cuivre. Si

la liqueur renferme de l’acide nitrique, elle prend, après

quelque temps, une couleur foncée, verdâtre ou bru-

nâtre, provenant de ce que le cuivre ramène l’acide ni-

trique à l’état de gaz oxide nitrique, qui se dissout dans

le sel ferreux et le colore. Une autre méthode a été in-

diquée par Liébig. On dissout de l’indigo dans de l’a-

cide sulfurique, on neutralise la dissolution avec de la

craie, et on ajoute une petite quantité de cette liqueur

à la dissolution que l’on veut essayer et qui a été mêlée

préalablement avec de l’acide hydrochlorique. Une quan-

tité d’acide nitrique égale à y^du poids de la liqueur suf-

fît pour transformer en jaune la couleur bleue de quelques

gouttes de dissolution d’indigo. Mais cette épreuve pré-

sente les mêmes incertitudes que celle avec l’or en feuilles.

L’acide nitrique ne forme point de sels acides; mais

il produit des sels avec excès de base, qui contiennent

deux, trois et six fois autant de base que le sel neutre.

Nitrites. Ils donnent les mêmes réactions que les ni-

trates, mais le mélange avec l’acide hydrochlorique ne
dissout point l’or; concentré, ce mélange a une couleur

jaunâtre
,

qu’il perd quand on l’étend d’eau
,
ce qui

prouve que cette couleur n’est pas due à la présence de

l’or. Les nitrites traités par l’acide sulfurique répandent,

même à froid, des vapeurs rutilantes. Leurs dissolutions

dégagent très -lentement du gaz oxide nitrique quand

on les fait bouillir dans des vases distillatoires
,
et le sel

se transforme en nitrate; les deux tiers de son nitro-

gène s’échappent â l’état de gaz oxide nitrique, tandis

qu’un tiers se convertit en acide nitrique. Au contact de
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l’air, les nitrites se changent, par l’ébullition, en nitrates

neutres.

On ne connaît point de nitrite acide. Dans les ni-

trites basiques, il y a 2 ou 4 b)is autant de base que

dans les sels neutres.

Phosphates. Lorsque ces sels sont à l’état solide, on

reconnaît la présence du phosphore, en faisant fondre

au chalumeau, sur du charbon, une petite quantité du
sel mêlé avec de l’acide borique; quand la masse ne se

boursouffle plus, et que le verre est en fusion tranquille,

on y ajoute un petit morceau de fil de fer fin; puis on

chauffe le globule aussi fortement que possible. L’acide

phosphorique est réduit
;
et le phosphore forme avec le

fer un pliosphure qui fond en un globule, qu’on retire

avec le bout d’un couteau aimanté, après avoir cassé le

verre refroidi. Si le sel ne contient pas assez de phos-

phore pour fondre tout le fer, le fil de fer est plus gros

à l’endroit où sa surface est couverte de pliosphure

fondu
;

cet effet doit être distingué d’une inégalité

qui, lorsque le fer ne contient point de phosphore,

provient de ce que les extrémités se sont oxidées, tandis

que le milieu est resté intact.

Quand le phosphate est h. l’état de dissolution
,
on

découvre l’acide phosphorique par l’addition de l’eau de
,

chaux, qui précipite du phosphate calcique, sous forme

d’une matière blanche, floconneuse et presque gélati-

neuse, dans laquelle on découvre la présence du phos-

phore en la traitant au chalumeau, avec l’acide borique

et du fil de fer. Les phosphates métalliques insolubles dans

feau
,
ou ceux dans lesquels la réduction du métal rendrait

le résultat confus
,
sont dissous dans un peu d’acide hydro-

clîlorique, ou mêlés avec cet acide; après quoi on sature

la liqueur acide, à froid, avec de l’hydrate ferrique ré-

cempient précipité, on la filtre et on la fait bouillir :

il se précipite alors un soussel ferrique qui contient

l’acide phosphorique
;
on en démontre la présence

comme ci-dessus, au moyen de l’acide borique et du

fer. Thénard et Vauquelin ont indiqué le moyen sui-
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vant pour constater la presence du phosphore dans un
sel. On met Techantillon au fond d'un tube de verre

fermé, et après avoir chassé toute humidité, on y ajoute

du potassium et on chauffe
;
l’excès du potassium se

sublime. Après le refroidissement, on met du mercure
dans le tube, on le chauffe doucement jusqu’à ce que le

potassium soit combiné avec lui
,
et on le verse hors du

tube; on y souffle ensuite de l’air humide, et on retire

la matière après quelques instans; si elle renfermait du
phosphore

,
elle répand une odeur très-sensible de phos-

phure d’hydrogène.

Un autre caractère des phosphates consiste en ce

que leurs dissolutions neutres, mêlées avec du nitrate

plombique, donnent un précipité qui, fondu au moyen
du chalumeau, prend, au moment oh il se solidifie,

des facettes cristallines, propriété particulière au phos-

phate plombique.

L’acide phosphorique se combine, avec les mêmes bases,

dans un plus grand nombre de proportions qu’aucun au-

tre acide, excepté l’acide arsenique, qui se comporte, sous

ce rapport
,
comme l’acide phosphorique. Celui - ci

forme, d’une part, des sels acides, dans lesquels la quan-

tité d’acide est une fois et un tiers, une fois et demie et

deux fois aussi grande que dans le sel neutre; et, d’une

autre part, des soussels qui contiennent une fois et un
quart, une fois et un tiers, une fois et demie, deux

fois, deux fois et demie et trois fois autant de base que
le sel neutre. Cependant l’acide ne se combine pas avec

toutes les bases dans ces proportions, mais seulement

avec quelques-unes; et plusieurs de ces combinaisons

ne sont pas un produit de l’art, mais de la nature. Le
plus fréquemment, il y a dans ces sels deux fois autant

d’acide et une fois et demie autant de base que dans les

sels neutres, dans lesquels l’oxigène de l’acide est ^ ce-

lui de la base comme 5 est à 2 .

Phosphites. Relativement à la présence du phos-

phore
,

ils offrent les mêmes caractères que les phos-

phates; mais ils en diffèrent en ce qu’ils donnent, par
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la calcination, du phosphore et du gaz hydrogène, ou

du gaz phosphure d’hydrogène qui s’enflamme, et laissent

pour résidu un phosphate
,
ayant ordinairement une

teinte rougeâtre, qui tient à la présence d’un peu de

phosphore, dans un état particulier, dans lequel il n’est

pas volatilisé par la chaleur rouge. Leurs dissolutions

ont une saveur alliacée d’acide phosphoreux, réduisent

les dissolutions d’or, d’argent et de mercure, avec les-

quelles on les fait chauffer, et en précipitent les métaux
à l’état réduit. Les phosphites moins solubles, qui

se précipitent par double décomposition, restent ordi-

nairement long -temps dissous dans la liqueur, mais se

précipitent presque totalement par l’éhullition
;
beau-

coup d’entre eux produisent, quand on les chauffe en

vase clos, un phénomène de lumière très-vif, et passent

à l’état de phosphate. Ce phénomène est analogue à ce-

lui que présentent la zircone, l’oxide chromique et plu-

sieurs autres corps.

Il existe des sousphosphües

,

dans lesquels la base se

multiplie par 2 et par 4-

Hypophosphites

.

Ils ressemblent aux précédens
,

par rapport aux réactions du phosphore; mais on les

en distingue en ce qu’ils ne sont pas précipités, comme
eux, par l’eau de chaux ou l’eau de baryte

;
ils sont tous so-

lubles dans l’eau, et se transforment, par la calcination,

en phosphates. Leurs différens degrés de saturation

n’ont pas été étudiés.

Chlorates. Ils détonent fortement quand on les

chauffe avec du charbon ou avec un autre corps com-
bustible; traités par l’acide hydrochlorique, ils donnent
du chlore et de l’oxide chlorique. Par la calcination, ils

se transforment en chlorures, en dégageant de l’oxigène.

On ne connaît à ces sels qu’un seul degré de saturation.

Chlorites. Ils ont l’odeur et la saveur de l’acide chlo-

reux
,
blanchissent et détruisent les couleurs végétales.

L’acide hydrochlorique en dégage du chlore ou de

l’oxlde chlorique. Si l’on fait passer du gaz acide ca'r-

honique à travers une dissolution qui contient un mé-
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lange de chlorite et de chlorure, les deux sels sont dé-

composés peu à peu
,
et il se dégage du chlore. Cette

réaction tient à ce que l’acide chloreux oxide, à mesure
qu’il est mis en liberté, une, partie du chlorure, de ma-
nière que du chlore est mis en liberté

,
et s’échappe

avec le courant de gaz acide carbonique. Il existe des

sous-chlorites dans lesquels la quantité de base est doublée.

lodates. Ils détonent faiblement avec les corps com-

bustibles, donnent du gaz oxigène, quand on les cal-

cine, et laissent des iodures. On ne sait pas encore si les

iodates ont différens degrés de saturation.

Borates. Décomposés ])ar l’acide sulfurique étendu et

bouillant, ils laissent déposer, par le refroidissement,

des paillettes cristallines d’acide borique
;

lorsqu’on

évapore à siccité la liqueur acide, et qu’on fait digérer

la masse avec de l’alcool, celui-ci acquiert la propriété de

donner une flamme verte quand on le brûle sur un peu

de coton; la couleur verte est toujours très-sensible, du
moins vers la fin, même quand l’acide borique est en

trop petite quantité pour qu’on puisse l’obtenir cristal-

lisé. Turner indique la méthode suivante pour recon-

naître, au moyen du chalumeau, la présence d’une pe-

tite quantité d’acide borique
,
combiné avec d’autres

corps. On mêle une partie de spath-fluor, réduit en

poudre fine par la lévigation
,
avec quatre parties et de-

mie de bisulfate potassique sec; on ajoute ce flux à un
poids égal de la substance que l’on veut examiner, et

qui a été triturée; on humecte légèrement la masse, et

on la fixe sur le chas d’un fil de platine mince et re-

courbé
,
après quoi on la chauffe au chalumeau

,
en la

tenant un peu dans la pointe de la flamme bleue
(
c’est-

à-dire un peu plus près de la mèche que l’extrémité de

la flamme bleue); au moment oîi la masse entre en

fusion
,

elle s’entoure d’un beau feu vert
,
si elle ren-

ferme de l’acide borique
;
mais ce phénomène passe très-

rapidement
,
de sorte qu’il faut bien saisir l’instant où

il se manifeste, car il ne peut être reproduit par la

même masse. Par ces moyens, on reconnaît, avec assez
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tie sûreté, la présence de l’acide borique, mais, du
reste, nous manquons de réactifs pour l’isoler quand il

est en petite quantité. La plupart des borates sont très-

fusibles au chalumeau
,
et fondent avec une espèce de

boursoufflement occasionné par de l’eau qui se volati-

lise. Relativement aux divers degrés de saturation de

l’acide borique, je renvoie à ce qui a été dit page io6
du deuxième volume.

Carbonates. Les acides les dissolvent avec efferves-

cence, due au dégagement de l’acide carbonique. La
plupart d’entre eux perdent l’acide carbonique par la

calcination
;
les autres l’abandonnent lorsqu’on les cal-

cine fortement, après les avoir mêlés avec de la poudre

de charbon; pendant celte opération, il se dégage du
gaz oxide carbonique.

L’acide carbonique forme
,
avec les bases, des sels

acides dans lesquels l’acide est multiplié par r et par 2
,

et des sels basiques qui contiennent deux et quatre fois

autant de base que les sels dans lesquels l’oxigène de

l’acide est double de celui de la base, et que l’on con-

sidère ordinairement comme des carbonates neutres.

Oxalates. A l’état de dissolution
,
on les reconnaît

par le précipité qu’ils donnent avec les sels de chaux

,

même quand la liqueur est légèrement acide, et par

leur propriété de précipiter l’or à l’état métallique de

sa dissolution bouillante. A l’état solide ils sont décom-
posés par la distillation, sans être charbonnés. Les bases

qui retiennent l’acide carbonique à la chaleur rouge

(
les alcalis fixes, la baryte, la strontiane et la chaux),

restent à l’état de carbonate, et dégagent du gaz oxide

carbonique ; les bases qui perdent l’acide carbonique

,

mais qui ne peuvent être réduites
(
la magnésie

,
les

terres proprement dites, les oxides manganeux, céreux

et chromeux), restent à l’état d’oxide, pendant qu’il se

dégage un mélange, à volumes égaux, de gaz acide et

de gaz oxide carboniques; enfin les bases qui sont faci-

les à réduire donnent un résidu de métal, avec dégage-

ment de gaz acide carbonique; la plupart des métaux
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sont dans cc dernier cas
(
le plomb et le zinc ne sont

réduits qu’à moitié, et laissent des sousoxides ).

Les suroxalates contiennent deux ou quatre fois au-

tant d’acide que les oxalates neutres. H existe aussi des

oxalates avec excès de base, mais ils n’ont pas encore

été étudiés.

Silicates. Les acides en précipitent l’acide silicique

sous forme d’une masse gélatineuse, demi-transparente.

Les silicates alcalins se dissolvent totalement dans l’a-

cide
,
et laissent ensuite déposer, par l’évaporation

,
de

l’acide silicique sous forme de gelée. Le meilleur moyen
pour découvrir la présence de l’acide silicique dans les

silicates insolubles, consiste à les fondre avec trois à

quatre fois leur poids de carbonate potassique, et à trai-

ter la masse fondue par l’acide liydrochlorique étendu.

Mêlés avec du spath-fluor pur et avec de l’acide sulfu-

rique, ils donnent, par la distillation, du gaz fluoride

silicique; mais il faut faire l’expérience dans des vases

métalliques. Au cbalumeau on découvre la présence de

l’acide silicique, en faisant fondre le sel avec du phos-

phate, arnmonico-sodique
,
dans lequel l’acide silicique

ne se dissout qu’en très-petite quantité, tandis que la

majeure partie nage sous forme d’une masse gonflée

dans le verre, qui devient opalin parle refroidissement.

En regardant comme neutres les sels dans lesquels

l’acide silicique renferme trois fois autant d’oxigène

que la base, il forme des sels acides qui contiennent

i
J-

et 2 fois autant d’acide
, et des sels basiques dans

lesquels la base est multipliée par i f ,
par 3 et par 6.

Acétates. Le meilleur moyen de reconnaître ces sels,

consiste à les mêler à l’état sec ou en dissolution très-

concentrée, avec de l’acide sulfurique; il se dégage de l’a-

cide acétique, facile à distinguer par son odeur. Traités

par la voie sèche, ils se charbonnent en donnant des

gaz combustibles et de l’huile empyreumatique.

On ne connaît point d’acétates acides
;
dans les sous-

acétates, la base est multipliée par 3 et par 6.

Tartrates. Quand on les mêle avec du bisulfate po-
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tassique, ils laissent déposer, au bout de quelque temps,

des cristaux de bitartrate potassique. En versant, dans

la dissolution d’un tartrate, une petite quantité d’une

dissolution d’alun ou d’un sel ferrique, et en ajoutant

un alcali à la liqueur, il ne se forme aucun précipité,

quand on a eu soin de mettre moins de sel aluminique

ou ferrique, que la quantité présumée d’acide tartrique

n’en peut tenir en dissolution
,
car l’alcali précipiterait

l’excès. Cependant il est à remarquer que, d’après les

expériences de Henri Rose, la plupart des matières or-

ganiques non volatiles ont la propriété de retenir une
petite quantité d’oxide ferrique en dissolution. Par la

voie sèche on reconnaît ces sels à l’odeur caractéristique

que dégage l’acide tartrique, lorsqu’il se décompose à

une température élevée.

Dans les surtartrates
,
l’acide tartrique est doublé. On

ne connaît qu’un seul tartrate avec excès de base, le

sous - tartrate double antimonique et potassique
;

la

composition de ce sel fait présumer que l’acide tartri-

que suit, dans scs sels basiques, les mêmes multiples

que l’acide phosphorique.

Citrates. Il n’est pas facile de les reconnaître par un
caractère appartenant à l’acide. Ils précipitent les sels

plombiques neutres, comme font la plupart des sels à

acides végétaux
;

lorsqu’on recueille le précipité, et

qu’on verse dessus de l’ammoniaque, il se dissout, ce

qui est une propriété caractéristique du citrate plom-

bique.

On n’a point encore examiné si l’acide citrique a dif-

férens degrés de saturation.

Malates. La meilleure manière de les reconnaître,

consiste h les traiter par le nitrate plombique, avec lequel

ils donnent, par double décomposition, du malate ploir-

bique, sel dont les propriétés caractéristiques seront dé-

crites à l’occasion des sels plombiques.

T3acide malique a différens degrés de saturation
,

mais dont les proportions relatives ne sont pas déter-

minées d’une manière satisfaisante.

m.
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Benzoates. Leur acide, peu soluble dans l’eau, est

facilement mis en liberté quand on les traite par l’acide

bydrocblorique ou l’acide sulfurique, et peut aisément

être reconnu à ses propriétés. En outre
,
ces sels pré-

cipitent les sels ferriques en rouge briqueté. On ne con-

naît point de benzoates acides
;
dans les sous-benzoates

la quantité de base est triplée ou sextuplée.

Gallates. On les reconnaît à ce qu’ils noircissent les

dissolutions des sels ferriques
,

et les transforment en

encre. Dissous dans l’eau, ils se décomposent rapide-

ment, deviennent jaunes
,
verts et enfin bruns, après

quoi la base reste combinée avec de l’acide carbonique,

ou avec une autre substance provenant de la décompo-

sition de l’acide.

Les gallates suivent
,
dans leurs différons degrés de

saturation
,

la même loi que les benzoates.

Mucates. Ils sont en général peu solubles
; traités

par l’acide bydrocblorique
,

ils donnent un précipité ou

un résidu d’acide rnucique. Les mucates répandent,

lorsqu’on les calcine, une odeur analogue à celle des

tartrates.

Formiates. Ils exhalent une odeur de fourmis, quand
on verse dessus de l’acide sulfurique. Si on les mêle avec

du nitrate argentique
,

et qu’on chauffe doucement le

mélange, ils réduisent l’argent. Leurs différons degrés

de saturation sont les mêmes que ceux des acétates.

Succinates. Leur saveur ressemble à celle de l’acide

succinique; ils produisent, avec les sels ferriques neu-

tres
,
un précipité d’une couleur rouge pale particulière.

Leurs divers degrés de saturation sont comme ceux des

acétates.

Cyanites. Ils sont décomposés par l’eau, et, quand

ils sont insolubles, par les acides, de telle manière que

les élémens de l’acide donnent naissance à de l’acide

carbonique et à de fammoniaque, sans aucune trace

d’acide bydrocyanique.

Fulminates. Chauffés, ils se décomposent, en don-

nant lieu à une explosion violente et dangereuse. Les
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acides oxigénés les décomposent avec dégagement très-

sensible d’acide liydrocyanique.

Cyanales. Ces sels sont connus depuis si peu de

temps, qu’on ne peut rien dire de leurs propriétés

générales.

Séléniates. Ils ressemblent tellement aux sulfates

dans tous leurs rapports extérieurs, qu’il est impossible

de les en distinguer sans avoir recours aux réactions

chimiques
;
outre plus, les sels de ces deux classes sont

isomorphes. Pour découvrir l’acide sélénique, il suffît de

traiter les séléniates au chalumeau; fodeur de l’oxide

sélénique se fait sentir de suite. Mêlés avec du sel ammo-
niac, et chauffés, ils donnent du sélénium : sur les char-

bons ardens
,

ils détonent comme le nitre, en répan-

dant l’odeur du sélénium, et laissent des séléniures.

Quand on les fait bouillir avec de l’acide hydrochlori-

que, ils dégagent du chlore, dissolvent l’or, et décolo-

rent la dissolution d’indigo. Ils se transforment alors

en sélénites; leurs différens degrés de saturation sont

comme ceux des sulfates.

Sélénites. 11 est facile de les reconnaître par l’odeur

qu’ils exhalent lorsqu’on les chauffe au chalumeau. Trai-

tés par l’acide sulfureux, ils donnent du sélénium, dont

la couleur est d’un rouge briqueté, quand on opère à

froid, et d’un gris noir, quand on fait bouillir le mé-
lange. Mêlés, à l’état solide, avec du sel ammoniac, et

chauffés dans des vases distillatoires
,

ils laissent déga-

ger du sélénium réduit par rammoniaque. Lorsqu’on les

mêle avec de l’acide hydrochlorique
,

ils donnent, par

le gaz sulfide hydrique, un précipité jaune, qui s’ag-

glomère à une douce chaleur, et qui devient d’un rouge

de feu par la dessiccation.

Les sélénites neutres à bases alcalines possèdent

,

comme les phosphates, les arséniates et les borates, une
saveur alcaline

,
et la propriété de réagir à la manière

des alcalis. Tous les sélénites neutres, dont les bases

ne sont pas des alcalis, sont insolubles ou très-peu so-

lubles. Dans ces sels, l’acide sélénieux contient deux

'iS,
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fois autant d’oxigène que la base. L’acide sélénieo^

forme des sels acides a deux degrés de saturation»

Dans les uns, la base est combinée avec deux fois

autant d’acide que dans le sel neutre, et tous ces

sels sont solubles dans l’eau. Quelques bases
,

par

exemple, les oxides ploinbique, argentique, mercureux

et cuivrique
,
ne forment point de sélénites acides. Dans

cette première classe de sursélénites, que j’appelle bisé-

léniles

^

pour abréger, l’acide contient quatre fois au»

tant d’oxigène que la base. Ceux qui ont pour base

un alcali
,
réagissent d’une manière prononcée

,
comme

les acides, et l’on ne peut obtenir de combinaison par-

faitement neutre entre l’acide sélénieux et les alcalis,

qu’en mêlant des dissolutions de sélénite neutre et de

sélénite acide, jusqu’à ce que la liqueur ne présente

plus de réaction; mais,: par l’évaporation, le sursel cris-

tallise, et le sel, considéré comme neutre, qui reste

dans la dissolution, réagit à la manière des alcalis.

Dans les sursélénites au plus haut degré de satu-

ration, que j’appelle quadrisélénites

y

la base se trouve

combinée avec quatre fois autant d’acide que dans les

sels neutres. Ces sels sont peu connus; on sait seulement

qu’il en existe, particulièrement à base alcaline.

L’acide sélénieux a, au contraire, très-peu de ten-

dance à former des sels avec excès de base
;
les bases

même qui donnent facilement des soussels avec d’autres

acides, par exemple, l’oxide ploinbique, ne produisent

pas de sousséléoite, par la digestion avec l’ammoniaque

caustique, quoique le sélénite ploinbique neutre perde

une partie de son acide par la distillation, et laisse un

sel basique. Cependant l’acide sélénieux forme facile-

ment un soussel avec l’oxide cuivrique. Je n’ai point

eu occasion d’examiner la proportion relative de l’acide

et de la base dans les soussélénites.

Les sélénites sont généralement sujets, même lors-

qu’on les calcine très-doucement, à une décomposition

partielle, due à la présence de matières combustibles,

qui proviennent surtout du papier des filtres, et dont il
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s’en mêie toujours une petite quantité à ces sels, chaque

fois que l’on opère sur un d’eux. Une petite portion de

l’acide sélénieux est décomposée, et du sélénium reste

en combinaison avec le radical de la base. Les sels al-

calins donnent alors une teinte rougeâtre à l’eau dans

laquelle on les dissout, et les acides précipitent du sé-

lénium de la dissolution. Lorsqu’on dissout les sélénites

des terres alcalines dans de l’acide bydrocblorique, du
sélénium

,
combiné avec une certaine quantité de la terre

alcaline, reste sous forme de flocons rouges. If n’en est

pas de même, quand on mêle le sel, avant la calcination,

avec un peu de nitre, dont l’acide se trouve alors dé-

composé, de préférence à l’acide sélénieux.

Si l’on mêle des sélénites alcalins ou terreux avec de

la poudre de charbon, et qu’on chauffe le mélan ge, le

sélénium est réduit, mais il reste combiné avec le radical

de la base. Il est chassé par la chaleur rouge de fa com-

binaison avec les terres proprement dites. Ces décom-
positions ne sont point accompagnées de détona-

tion.-

L’acide sélénieux ne communique aux bases, auxquelles

il s’unit, aucune saveur particulière. Les sels alcalins en

ont une faible, mais franchement salée, et qui ressemble

à celle des phosphates. La saveur des sélénites terreux

et métalliques, rappelle celle de la base, comme il arrive

pour les sels des autres acides.

Arseniates. A l’aide du chalumeau, on les reconnaît

par l’odeur qu’ils répandent au feu de réduction. Fondus
avec de l’acide borique et de la poudre de charbon dans

l’extrémité d’un tube de verre fermé par un bout, ils

donnent un sublimé d’arsenic métallique. I^a présence

de l’arsenic étant constatée, on peut distinguer l’acide

arsenique de l’acide arsénieux, par le précipité brun que

le nitrate argentique fait naître dans les arséniates. Du
reste ils sont

,
comme les phosphates, précipités par l’eau

de ehaux; le précipité répand l’odeur d’arsenic quand
on le chauffe au chalumeau. Les arséniates insolubles,

dissous dans l’acide nitrique, donnent, par l’acétate plom»
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bique, un précipité de sous-arséniate plombique, qui

fond au chalumeau, et se réduit avec un dégagement
très-fort d’arsenic. Quand on sursature d’acide un arsé-

iiiate, et qu’on étend la liqueur de beaucoup d’eau, il est

très-difficile d’en précipiter l’acide par le gaz sulfide by^

drique, et on n’y parvient que par une action prolongée;

la décomposition s’effectue avec beaucoup plus de facilité

lorsque la dissolution est concentrée. Le précipité est d’un

jaune clair. L’acide arsenique forme, avec les bases, des

soussels et des sels acides dans la même proportion que
l’acide phosphorique, et les arséniates ressemblent aux

phosphates sous les mêmes rapports, et au même degré

^

que les séléniates aux sulfates.

Arsenites. Pour y reconnaître la présence de l’arsenic,

on les traite comme les arséniates; ils en diffèrent en ce que
le nitrate argentique y produit un précipité jaune clair,

surtout quand ils sont bien saturés, et que la dissolu-

tion du nitrate ne renferme point d’acide libre. Quand
on ajoute aux arsenites un excès d ’acide, ils donnent

instantanément par le gaz sulfide hydrique un précipité

d’un beau jaune. Ils produisent avec les sels cuivriques

une couleur verte, connue sous le nom de vert de

Scheele; cette réaction n’est cependant pas sûre. Chauf-

fés à l’état solide, dans des vases distillatoires, ils don-

nent souvent de l’acide arsénieux ou de l’arsenic, et

dans ce dernier cas, il reste un arseniate.

Leurs différons degrés de saturation n’ont pas été suffi-

samment étudiés, mais ils paraissent correspondre à ceux

de l’acide phosphoreux.

Chromâtes. Ils se distinguent par leur couleur jaune,

orange ou rouge. Au chalumeau ils colorent les flux, en

vert, tant au feu d’oxidation qu’au feu de réduction. Mêlés

avec des chlorures ou des fluorures, et avec de l’acide

sulfurique concentré, ou, mieux encore, avec de l’acide

anhydre, ils donnent, quand on les fait chauffer dans

des vases métalliques, un gaz rouge, qui peut être con-

densé en un liquide orange; ce gaz fume à l’air, et se

dissout dans l’eau, à laquelle il communique une teinte
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jaune ou rouge. Avec l’alcool et l’acide hydroclilorique,

ils donnent naissance à de l’éther et se transforment en

chlorure de chrome, qui colore la dissolution en vert.

L’acide chromique forme des sels acides
,
dans lesquels

l’acide est doublé, et des soussels dans lesquels, la base

P multiplie par i ^ et par 2.

Molybdates. Ils ont une faible saveur métallique : les

acides y produisent un précipité, qui se dissout dans un
excès d’acide, l’acide nitrique excepté. Si l’on met alors

du zinc dans la liqueur acide étendue d’eau, elle devient

d’abord bleue, puis verte, ensuite, par une action pro-

longée du zinc, noire et opaque; enfin il se précipite de

l’oxide molybdeux. Si, au lieu d’employer du zinc, on
fait digérer la dissolution acide avec du cuivre

,

la liqueur devient d’un rouge foncé et transparente.

Mêlés à l’état sec, avec du sel ammoniac, et chauf-

fés, les molybdates donnent une masse noire, qui,

traitée par l’eau, laisse de l’oxide molybdique, soit seul,

soit mêlé avec la base à l’état de chlorure, lorsque ce der-

nier est insoluble dans l’eau. Traités par le chalumeau,
ils donnent avec les flux une masse brune, au feu de

réduction, et avec le carbonate sodique, du molybdène
ou un alliage de ce métal avec le radical de la base,

.
quand celle-ci est réductible.

Dans les sels acides, la quantité d’acide molybdique

est doublée. On ne connaît point de soussels.

Tungstates. Ils ont une saveur amère, métallique.

Les acides les décomposent, et précipitent l’acide tung-

stique, qui ne se rédissout pas dans un excès d’acide.

Lorsqu’on fait digérer du zinc dans le mélange acide,

l’acide tungstique devient d’abord bleu
,
puis d’un rouge

cuivreux; mais le principe colorant, qui est de l’oxide

tungstique, ne se trouve pas dans la dissolution; quand
on enlève le zinc, cet oxide absorbe promptement l’oxi-

gène et repasse à l’état d’acide tungstique. Fondus au cha-

lumeau
,

avec du phosphate ammonico-sodique ,
les

tungstates colorent ce flux en beau bleu, au feu de ré-

duction
,
à moins que la base combinée avec l’acide ne

soit elle-même colorée, et ne change par cela même la
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nuance; clans ce cas, on commence par enlever la base

au moyen d’un acide. Au feu d’oxidation, la couleur

bleue passe au jaune, ce qui la distingue du bleu de

cobalt, qui reste le même à l’un et à l’autre feu. Ijors-

cju’on ajoute un peu d’étain au mélange, il est plus facile

de faire paraître la couleur bleue, que quand on le traite

au feu de réduction seulement. Si le tungstate renferme

du fer, le verre devient rouge au- feu de réduction, et

vert quand on a ajouté de l’étain. Chauffés au feu de

réduction avec du carbonate sodique, ces sels donnent

du tungstène, ou des alliages de tungstène.

Les tungstates se comportent comme les molybdates ^

relativement à leurs différens degrés de saturation.

Antimoniates et antimonites. Ils sont précipités par

les acides, dont un excès ne dissout pas le précipité,

qui prend une teinte rouge de feu
,
quand on fait passer

du gaz sulfîde hydrique à travers le mélange. Si on met
ces sels en digestion dans de l’acide hydrochlorique, ou

d’abord dans du surtartrate potassique et ensuite dans

de l’acide hydrochlorique, en plongeant un fer poli dans

la liqueur, l’antimoine se réduit et se précipite, sous

forme d’une poudre métallique foncée, que la facilité

avec laquelle elle entre en fusion et brûle, caractérise suffi-

samment. L’acide tartrique trouble la dissolution des

antimoniates, mais le précipité se dissout, à l’aide de la

chaleur, dans une quantité suffisante d’acide tartrique.

Pour distinguer les antimoniates des antimonites, il

n’existe aucun autre moyen
,
que de mettre l’acide en

liberté, et d’observer s’il dégage ou non de l’oxigène,

(juand on le calcine. Les antimoniates métalliques sont

difficiles à reconnaître; il faut en extraire l’acide anti-

monique à l’aide d’un sulfliydrate
,
et précipiter ensuite

le sulfure d’antimoine par l’acide hydrochlorique.

On ne s’est point occupé des différens degrés de sa-

turation de ces sels.

Telliirates. Ils sont tous très-peu solubles. Au cha-

lumeau, sur le charbon, ils se réduisent tous très-facile-

ment, avec détonation et en donnant un feu vert. Le
meilleur moyen pour reconnaître la présence du tel-
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lure dans ces sels, consiste à les chauffer avec un
peu de potassium

,
dans un tube fermé par un bout

;

après quoi on introduit la masse dans une très-petite

quantité d’eau, qui, si le sel contenait du tellure, prend

une teinte rouge vineuse, due à du tellurure potassique.

Les différens degrés de saturation de ces sels n’ont

pas été examinés.

Tantalates. On les reconnaît à l’insolubilité de l’acide

dans l’acide hydrocblorique
,
et à ce que les sulfhydrates

ne leur font éprouver aucun changement. Il est vrai

que les silicates et les titanates sont dans le même cas,

mais les tantalates diffèrent des premiers, par la couleur

blanc de lait que présente leur acide
,
quand il est mis

à nu par des acides plus forts, par leur pesanteur, et

par la propriété qu’ils ont, quand on les fait dissoudre

en quantité suffisante, au chalumeau, dans du borax

fondu, de donner un verre limpide, qui devient d’un

blanc de lait, par le refroidissement, ou bien au flamber.

Ils diffèrent des titanates, en ce qu’ils ne colorent pas

les flux au feu de réduction.

Les différens degrés de saturation ont été peu étudiés
;

dans les soustantalates qu’on rencontre dans la nature,

la base se multiplie par i ^ et par 3.

Titanates. Parla voie humide ils se comportent comme
les précédens; mais

,
au chalumeau, ils présentent une

propriété distinctive: lorsqu’on les traite par le phos-

phate ammonico-sodique
,
à un bon feu de réduction, ou

bien à un feu moins intense, en y ajoutant de l’étain, ils

donnent un verre doué d’une belle couleur pourpre ti-

rant sur le bleu, qui augmente d’intensité par le refroi-

dissement, et qui devient même noire, quand on a em-
ployé trop de titanate.

G. SuifOsels.

Sulfophosphates et sul/ophosphites

.

Ils sont pour

ainsi dire inconnus jusqu’à présent. On obtient les pre-

miers en faisant digérer, dans des vases fermés, une

dissolution concentrée de persulfure de potassium ou de
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sodium avec du phosphore, jusqu’à ce que la liqueur soit

parfaitement décolorée; on prépare les seconds en trai-

tant le quadrlsulfure de potassium de la même manière,

avec du phosphore. Les combinaisons sont incolores;

quelques-unes ont une teinte tirant légèrement sur la

couleur de chair.

Sulfhjdrates, En parlant du sulfîde hydrique, j’ai

dit qu’il convertit tous les alcalis, toutes les terres, et

les oxides des autres métaux en sulfures métalliques,

c’est-à dire en bases de sulfosels. Huit de ces sulfohases,

celles qui sont produites par les alcalis et les terres alca-

lines, s’unissent au sulfide hydrique, pour donner nais-

sance à des sels, qui sont solubles dans l’eau, et qui ont

une saveur et une odeur hépatiques très - désagréables.

Cette odeur n’appartient pas au sel lui-même, mais elle

est la suite de la décomposition continuelle que leur fait

éprouver l’acide carbonique de l’air, d’ou résulte un dé-

gagement de gaz sulfide hydrique. Les sels qui sont

formés par les sulfobases de potassium, de sodium et de

lithium, peuvent être chauffés jusqu’au rou-ge, à l’abri

du contact de l’air, sans perdre leur sulfide hydrique.

Le sel d’ammonium est volatil; les autres sont décom-

posés par la chaleur; ceux de calcium et de magnésium
ne peuvent êtreobtenus qu’à l’état de dissolution. Pour dis-

tinguer un sulfhydrate du sulfure qui lui sert de base, on

ne peut regarder comme un caractère, l’effervescence, due

au dégagement du gaz sulfîde hydrique, que les acides

y font naître; car, à la quantité près, ce dégagement

est le même dans les deux cas. Le meilleur moyen pour

reconnaître si le sel sur lequel on opère est un sulfhy-

drate, est d’employer , au lieu d’un acide, une dissolution

neutre et concentrée d’un sel zincique, manganeux ou

ferreux; les sulfobases donnent alors un sulfure sans dé-

gagement de gaz sulfîde hydrique, tandis qu’avec les

sulfhydrates il y a en même temps dégagement de ce

gaz. Les sulfhydrates sont décomposés par l’air; lors-

que l’accès de ce dernier est limité, le sulfîde hydrique

seul est décomposé
,
et il reste un suîfobase, qui se dépose
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SOUS forme de cristaux jaunes, parce que les sulfures de

lithium et des radicaux des terres sont presque tous

peu solubles. Si au contraire l’air a un libre accès, une
partie de la sulfobase s’oxide, et se transforme en hy-

posulfîte; tandis qu’une autre partie passe à un plus

haut degré de sulfuration. De là vient que les sulfliy-

drates, quoique sans couleur par eux-mêmes
,
jaunissent

presque instantanément lorsqu’on les met en contact

avec l’air. Les sulfhydrates sont décomposés par toutes

les oxibases, qu’ils transforment, par leur sulfide hydri-

que, en sulfures: dans ce cas, une oxibase plus faible

échange toujours son oxigène contre le soufre d’une

base plus forte, de manière que quand le sulfhydrate

potassique est décomposé, par exemple, par de l’oxide

cuivrique ou de l’oxide zincique, il se forme du sulfure

de cuivre ou de zinc, de l’eau et de la potasse. On ne

connaît point encore de sulfhydrates ayant un autre degré

de saturation que celui dans lequel le soufre de la base

est égal à celui de l’acide. .

Sulfocarbonates. Il est très- difficile de les avoir à

l’état de pureté parfaite, parce que le sulhde carbonique

ne décompose pas les degrés supérieurs de sulfuration

des sulfobases, lesquels degrés supérieurs se mêlent
,
par

conséquent, toujours avec les sulfocarbonates, et parce

que ce sulhde décompose difficilement les oxibases, cas

dans lequel il se forme un oxicarbonate et un sulfocar-

bonate.Le meilleur moyen pour préparer ces sels consiste

à faire dégérer à la température de 3o degrés, un mélange
de sulhde carbonique, d’eau et d’un sulfure alcalin, par

exemple, du sulfure de potassium, de barium ou de cal-

cium, dans un vase fermé, et rempli avec le mélange. Il

fautordinairementplusieursjours pour quela combinaison

s’opère complètement. Les dissolutions de foie de soufre

dans l’alcool, auxquelles on ajoute du sulhde carbonique,

donnent bien naissance à un sulfocarbonate
,
mais elles

précipitent très-imparfaitement le soufre des dissolutions

hépatiques des alcalis dans l’alcool, et ne le précipitent

pas du tout de celles des terres alcalines. L’eau sépare
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du sulfide carbonique, et laisse du foie de soufre non

altéré, ou un mélange d’un sulfocarbonate et d’un sur-

sulfure. Les sulfocarbonates à radical alcalin ont une

couleur orange plus foncée que celle du foie de soufre;

leur saveur est d’abord fraîche et poivrée, et devient ensuite

hépatique. Ils sont tous décomposés par la calcination

en vases clos. Ceux à radical alcalin fondent et se trans-

forment en un plus haut degré de sulfuration du radical

de la base, en mettant du charbon à nu. L’eau que

l’on met en contact avec le résidu
,

dissout un sul-

fure métallique contenant trois fois autant de soufre

que la sulfobase; tandis que le charbon reste sous forme

d’une poudre noire. Les sels produits par les sulfobases

des terres alcalines et des métaux proprement dits,

abandonnent le sulfîde carbonique
,
et laissent un sulfure

métallique. Les phénomènes deviennent quelquefois plus

compliqués quand le sel contient de l’eau
,
parce que

celle-ci est décomposée, mais il est toujours facile de

s’en rendre compte. Les sulfocarbonates en dissolution

concentrée, et ceux qui sont secs, n’éprouvent point

ou n’éprouvent que peu d’altération par l’influence de

l’air, et on peut les conserver pendant long-temps. Les

sulfocarbonates dont le radical de la base peut donner

un sel d’un degré de sulfuration plus élevé (par

exemple le sulfocarbonate ferreux), absorbent de l’oxi-

gène pendant la dessiccation, et se transforment en un

mélange, peut-être même en une combinaison d’hydrate

à un plus haut degré d’oxidation (dans cet exemple d’hy-

drate ferrique), et de sulfocarbonate à un plus haut

degré de sulfuration (sulfocarbonate ferrique), com-

posé qui ne subit plus ensuite d’altération. Les sulfo-

carbonates des quatre alcalis et des quatre terres alca-

lines sont tous solubles dans l’eau; les autres sont in-

solubles, mais se dissolvent en plus ou moins grande

quantité dans les premiers. Quand on mêle un

sulfocarbonate soluble avec de l’acide hydrochlori-

que, il se sépare un corps jaune, oléagineux, qui a

été décrit, page du volume précédent, sous le nom
d’acide hydrosulfocarbonique, et qui est une combi-
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naison de sulfide hydrique
(
formé par la décomposition

de la sulfobase), avec le sulfide carbonique mis à nu.

La liqueur ressemble d’abord à un lait jaune, et il se

passe quelque temps avant que le corps oléagineux se

rassemble. Les oxibases faibles décomposent ces sels de

telle manière, que le radical plus faible se transforme

en un sulfocarbonate, tandis que le radical plus fort s’oxide

aux dépens de l’autre. L’air décompose Irès-rapidément

les dissolutions étendues des sulfocarbonates
;

il suffit

de les faire bouillir, même à l’abri du contact de l’air,

pour qu’il se forme un carbonate, tandis qu’il se dé-

gage du gaz sulfide hydrique, produit aux dépens de l’eau

qui se décompose.

Il existe des sulfocarbonates avec excès de base, mais

les proportions constituantes de ces sels ne sont pas

connues. Les sels neutres ont une composition telle, a ue

quand le soufre est changé contre une quantité propor-

tionnelle d’oxigène
,
on obtient des carbonates neu-

tres.

Sulfocyanhydrates

,

Ces sels résultent de la combi-

naison de sulfobases avec un composé électronéga-

tif de soufre, qui a été décrite sous le nom d’acide

bydrosulfocyanique (t. it, p. 2io). Ils sont, pour la

plupart, d’un jaune citron plus ou moins foncé. Ils ont

la propriété caractéristique de dotmer, par les sels cui-

vriques, un précipité jaune
,
qui ne change point, et par

le plomb et le mercure, un précipité jaune clair, qui

passe promptement au noir. Ceux d’entre ces sels qui

sont solubles, et dont on expose les dissolutions, en

vases ouverls, a l’air libre, sont convertis en sulfocya-

nures; tandis que l’hydrogène de leur principe électro-

négatif forme de l’eau avec l’oxigène de fair, et que le

soufre de la base se sépare sous forme cristalline. Si on

les traite par un oxide métallique, l’hydrogène s’oxide

aux dépens de celui-ci, le soufre se combine avec le

métal réduit, et la liqueur contFent alors en dissolution

un sulfocyanure, absolument comme si elle avait absorbé

l’oxigène de l’air. Ces sels sont décomposés aussi par
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rébullition; déjà une température de + 5o degrés suffit,

pour commencer leur destruction; il se dégage du gaz

sulfide hydrique, et il se dépose une poudre jaune, qui

paraît être de l’acide hydrohypersulfocyanique. Soumis

à la distillation sèche, ils ne donnent aucun produit

contenant de l’oxigène, preuve que cet élément n’entre

pas dans leur composition. Les proportions entre leur

principes constituans sont telles
,
que, quand l’hydrogène

de l’acide se combine avec le soufre de la base, pour

donner naissance à du gaz sulfide hydrique, il reste un

sulfocyanure.

Sulfarséniates

.

Ces sels contiennent le degré de sul-

furation de l’arsenic, qui correspond par sa composi-

tion à l’acide arsenique. Leur couleur varie. Les sul-

farséniates des métaux alcalins sont d’un jaune citrin à

l’état anhydre, et incolores ou jaunâtres, lorsqu’ils con-

tiennent de l’eau combinée. Leur saveur est hépatique,

avec un arrière-goût amer, extrêmement nauséabonde.

Décomposés par*un acide, iis répandent une odeur hé-

patique particulière, semblable à celle de forpiment dans

du vernis à l’huile de lin. Il se dégage en même temps

du gaz sulfide hydrique, lorsque les sels sont à l’état

solide ou en dissolution concentrée, tandis qu’on n’aper-

çoit aucun dégagement de gaz quand les dissolutions sont

étendues. Les sels que forment les radicaux des alcalis,

des terres alcalines, de la glucine, de l’yttria, et un très-

petit nombre de métaux, sont solubles dans l’eau, les au-

tres ne vs’y dissolvent pas. Ils ont beaucoup de tendance à

former des sels avec excès de base, dont la plupart cristalli-

sent, propriété qu’on ne rencontre que raremedt parmi les

sels neutres. Quelques sulfarséniates se combinent avec un

excès de l’élément électronégatif, mais lorsqu’on les traite

par l’eau, ils ne sont pas complètement sursaturés de sul-

fide arsenique; en outre, la concentration et la tempé-

rature exercent de l’influence sur l’état de saturation.

Une dissolution qu’on fait bouillir avec un excès du

sulfure électronégatif, en dépose une portion par le re-

froidissement. L’alcool décompose les dissolutions con-

centrées neutres de ces sels; il se précipite un soussel

,
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et il reste en dissolution un sel contenant le double de

sulfide arsenique, qui se décompose. par la distillation,

de la manière que j’ai indiquée dans le deuxième volume

,

page Par la distillation sèche, les sulfarséniates

neutres donnent du soufre et se transforment en sulfar-

sénites. Les soussulfarséniates
,
au contraire, n’éprou-

vent aucune altération. Les soussulfarséniates à radical

alcalin, et même celui de barium, ne sont pas décom-
posés quand on les chauffe au rouge blanc; mais tous

les autres abandonnent le sulfide arsenique plus ou moins
complètement, en laissant la sulfobase. Chauffés à l’air

libre, ils se décomposent assez facilement, et laissent la

base à l’état de sulfate ou simplement à l’état oxidé;

quelquefois, et c’est ce qui arrive aux sels métalliques,

le résidu contient aussi de l’arseniate. A l’état de disso-

lution
,

ils sont décomposés par les oxides métalliques:

il se forme un arséniate dans la liqueur, et il se précipite

un soLissulfarséniate. Les dissolutions concentrées de

ces sels se conservent assez bien à l’air libre, mais celles

qui sont étendues se décomposent, quoique avec beaucoup
de lenteur, de sorte qu’il faut plusieurs mois pour que
la décomposition soit complète. La liqueur se trouble,

dépose du sulfîde arsenique et du soufre, et renferme,

outre du sulfarséniate non encore décomposé, de l’ar-

sénite et de fhyposulfate, lequel se trouve converti en

sulfate, quand la décomposition est achevée. Les sulfar-

séniates donnent facilement des sels doubles; lorsque les

oxisels peuvent produire des sels doubles, les sulfarsé-

niates correspondans en forment aussi. En outre, les

sulfarséniates alcalins dissolvent une grande partie des

sulfarséniates métalliques.

Dans les sulfarséniates dont on connaît avec quelque
certitude les différens degrés de saturation, le soufre du sul-

fîde arsenique est à celui de la base comme 5: i, 2 et 3, et

de même que dans les oxisels, c’est la proportion 5 : 2

qui constitue la combinaison neutre.

Sulfarsénites. Ces sels renferment le sulfîde arsénieux,

c’est-à-dire le sulfure d’arsenic, qui correspond par sa
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composition à l’acide arsenieux. Pour les obtenir à Tétât

neutre et sous forme solide, il faut employer la voie

sèche; car leurs dissolutions sont décomposées à un cer-

tain degré de concentration
,

et déposent une poudre
brune, qui est un sulfohyparsénite, tandis qu’il reste

dans la liqueur un soussulfarséniate; cependant la dé-

composition n’est complète qu’au moment où ce dernier

sel cristallise. En étendant d’eau la liqueur, et la faisant

bouillir, le précipité brun se redissout, et le sulfarsénite

se reproduit. La décomposition s’opère aussi quand on

traite, par une petite quantité d’eau, les sels obtenus par

la voie sèche, ou qu’on ajoute de l’alcool à une disso-

lution étendue de sulfarsénite; dans ce dernier cas, il se

précipite un soussel
,
qui devient noir en peu d’instans,

parce qu’il subit la décomposition dont il vient d’etre

parlé. Quand on précipite par l’alcool les dissolutions

des soussulfarsénites aminonique, barytique et calcique,

cette décomposition du soussel précipité n’a pas lieu;

elle ne s’effectue, que quand la dissolution renferme un
sel neutre, ou un sel contenant un excès de sulfide

arsénieux. Lorsqu’à la température ordinaire de l’air, on

dissout du sulfide arsénieux jusqu’à parfaite saturation

dans de l’alcali caustique étendu, ou dans un sulfhy-

drate alcalin
,

il en résulte un sel qui contient deux fois

autant de sulfide arsénieux que le sel neutre, et si on

met digérer ce sel avec un excès de sulfide arsénieux'

préparé par la voie iiumide, ce dernier se convertit en

sulfide byparsénieux
,
parce que la liqueur dépose de l’ar-

senic, et que le sulfarsénite se convertit en sulfarséniate.

Les sulfarsénites à base alcaline ne sont pas décomposés

par la distillation sèche; la sulfobase retient, à la chaleur

rouge, plusieurs fois autant de sulfide arsénieux qu’il en

faut pour la saturer exactement. Les autres sels sont dé-

composés par la calcination
;

il distille du sulfide arsé-

nieux, et il reste, ou un soussel, ou la sulfobase seule.

Les sulfarsénites se comportent comme les sulfarsé-

niates, quand on les met en contact avec les oxides mé-

talliques, les acides, ou l’air, ou qu’on les expose à faction
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simultanée de Fair et du feu. Dans leurs différens degrés

de saturation, le soufre du sulfide arsénieux est à celui

de la sulfobase comme 3 : i, 2 et 3; c’est la propor-

tion 3 : 2 qui constitue la combinaison neutre.

Sul/ohyparsénites

.

Ces sels contiennent le sulfide

liyparsénieux ou réalgar, auquel ne correspond, que

Fou sache, aucune combinaison d’arsenic et d’oxîgène.

On les obtient par la voie sèche quand on fait fondre

des sulfobases avec du sulfide byparsénieux, ou des sulf-

arsénites avec de l’arsenic; mais ils peuvent alors re-

tenir tant de sulfide byparsénieux, que la masse fondue

n’est plus soluble dans l’eau. La combinaison neutre

obtenue par la voie sèche est décomposée par l’eau
;
elle

dépose du sulfure d’arsenic noir ou brun foncé, et se

transforme en un sulfarséniate. Ces sels ne peuvent pas

être préparés, en traitant immédiatement le sulfide byp-

arsénieux par la potasse caustique ou par un sulfby-

drate, parce qu’il se forme ainsi, comme dans le cas

précédent, un sulfarséniate et du sulfure noir d’arsenic.

Mais on les obtient en faisant dissoudre du sulfide ar-

sénieux, à l’aide de Fébullition, dans une dissolution

un peu concentrée de carbonate potassique ou sodique,

et filtrant la dissolution encore bouillante, qui est in-

colore et limpide; par le refroidissement, elle se trouble

et laisse déposer en abondance une matière brune et

floconneuse, semblable à du kermès mif)éral, qui est

une combinaison neutre de sulfure alcalin et de sulfide

byparsénieux. On les obtient aussi en évaporant des

sulfarsénites jusqu’au point de cristallisation. Ces sels

sont rouges ou d’un brun foncé; la plupart d entre eux

ne se dissolvent pas dans Feau. Ceux à base alcaline

sont décomposés par Feau pure, qui les transforme en

un soussel soluble, et en un sursel insoluble. Les acides

en séparent du sulfide byparsénieux. Du reste, ils ont

été peu examinés.

SuifOmolybdates. Ces sels contiennent le sulfide mo-
lybdique

,
ou degré de sulfuration qui correspond à

l’acide molybdique. Ceux qui ont pour base les alcalis

TII. ' 24
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et les terres alcalines sont solubles dans l’eau; la dlsso^

lution neutre a une belle couleur rouge; lorsqu’elle con-

tient un excès de sulfide inolybdique, elle tire sur le

brun, et quand la sulfobase y prédomine, elle est rousse.

Les sulfomolvbdates cristallisent : les cristaux sont, tantôt

bruns ou d’un rouge rubis, tantôt d’un rouge rubis,

vus par transparence, et, vus par réflexion, d’un

beau vert semblable à celui des ailes vertes de divers

coléoptères. Ils sont décomposés parles acides; ceux-ci,

mis en excès, en dégagent du sulfîde hydrique, et précipi-

tent une poudre d’un brun noirâtre presque noir, qui

est du sulfure inolybdique. Ils sont décomposés par la

distillation sèche; tantôt la sulfobase se combine avec le

soufre du sulfîde inolybdique, et lorsqu’on verse de l’eau

sur ce degré supérieur de sulfuration de la base, il s’y

dissout en laissant du sulfure inolybdique
;

tantôt
,

quand la base n’est pas susceptible de passer à un plus

haut degré de sulfuration ,’ le soufre se volatilise, et le

résidu contient une combinaison ou bien un simple mé-

lange de sulfure inolybdique avec la sulfobase. Réci-

proquement le sulfîde inolybdique ne décompose pas
,
par

la voie humide, les degrés supérieurs de sulfuration des

radicaux des alcalis et des terres alcalines. Les dissolu-

tions neutres concentrées se conservent assez bien à l’air;

mais elles sont décomposées très-promptement, quand
la liqueur renferme un excès, soit de sulfobase, soit

d’une oxibase. La dissolution étendue des sels neutres,

exposée à l’air, devient peu à peu plus foncée en cou-

leur
;
une partie de la base absorbe de l’oxigène et passe

à l’état d’hyposulfîte, tandis qu’il se forme dans la li-

queur un sulfosel avec excès de sulfîde inolybdique
,

le-

quel finit par se décomposer lui-même, de sorte qu’il se

dépose du sulfîde inolybdique et que la liqueur devient

bleue; cette dernière contient alors l’oxibase combinée,

tant avec un des acides du soufre qu’avec de l’acide mo-
lybdique et la couleur bleue provient de la présence

du molybdate inolybdique. Cependant cette décomposi-

tion marche avec tant de lenteur
,
que pendant qu’elle
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s’opère, la liqueur se dessèche et qu’il faut redissoudre

le sel plusieurs fois, avant qu’il soit complètement dé-

compose.

Les sulfomolybdates ont plusieurs degrés de satura-

tion. Dans les sels neutres le soufre du sulfide est à celui

de la base comme 3 : 1 .

HjpersulJomoljbdates

.

Ces sels contiennent un degré

de sulfuration du molybdène, dans lequel il entre deux
fois autant de soufre que dans le sulfure molybdique

,

et qui n’a pas de correspondant parmi les combinaisons

du métal avec l’oxigène. Tous ces sels sont d’une couleur

rousse ou rouge, pulvérulens et rarement cristallisés. Ils

sont insolubles dans l’eau, à l’exception de ceux à base

alcaline, qui nese dissolventpresque pasdans l’eau froide,

mais qui sont dissous par l’eau bouillante
,
et ne se déposent

pas par le refroidissement de la liqueur. Les dissolu-

tions sont d’un rouge foncé. Les acides décomposent ces

sels, en dégagent du sulbde hydrique, et mettent en li-

berté du sulfure de molybdène, qui se présente sous

forme de flocons d’un beau rouge foncé.

Sulfotuii^states. Leur saveur est hépatbique. Les dis-

solutions sont jaunes ou rouges. Les sels cristallisés ont

quelquefois une belle couleur rouge de rubis. Les sur-

sels sont d’un brun foncé. Les sursels et les sels neutres

se maintiennent assez bien en dissolution, même quand
ils sont exposés au contact de l’air. Du reste, on peut

leur appliquer, en général, ce que j’ai dit des sulfomo-

lybdates. Dans les sulfotungstates neutres, le sulfide con-

tient trois fois autant de soufre que les bases.

Sulfantünoniates , sulfantimonites et hyposidfan-

tirnoniies. Ceux à base alcaline sont tous solubles dans

l’eau et cristallisables; ils ont été très-peu examinés. Les

sels neutres ne peuvent être obtenus que sous forme sè-

che; lorsqu’on veut les dissoudre ils se décomposent, et

l’eau ne dissout que des soussels. L’eau bouillante dis-

sout une combinaison plus saturée de sulfide, que celle

dont se charge l’eau froide; mais par le refroidissement

elleabandonne le sulfide qu’elle avait dissous en plus. La na-

24.
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ture offre quelques hyposulfautimonites à base métallique,

Sulfotellurates. Ils sont d’un jaune clair. De même
que les sels précédens, on ne peut les obtenir, à l’état

neutre, que sous forme sèche. L’eau dissout la base,

avec un tiers seulement du sulfide. La dissolution du sel

basique se décompose promptement par le contact de

l’air : il se forme un hyposulfite
,
et le sulfide se préci-

pite. Les sulfotellurates à base alcaline peuvent être

calcinés en vases clos, sans abandonner du soufre ni du
tellure; ceux dont les bases sont faciles à réduire, per-

dent tout leur soufre, et laissent une telluribase; ou bien

ils n’abandonnent que la majeure partie du soufre, et

alors il reste un mélange d’une sulfobase avec une tel-

iuribase. Dans les sulfotellurates solubles la base con-

tient une fois et demie autant de soufre que le sulfide;

ils cristallisent et renferment de l’eau de cristallisa-

tion,

Sulfostannates. Ils contiennent le sulfide stannique

dont la composition correspond à celle de l’oxide stanni-

que. Ceux qui ont pour base un alcali ou une terre al-

caline se dissolvent dans l’eau; l’alcool les précipite de

la dissolution, et les sels à base alcaline prennent dans

ce cas une consistance oléagineuse. Ils supportent la

calcination en vases clos, sans être décomposés. .Ils ne

forment point de sursels; car en mettant la dissolution

d’un sulfostannate neutre en digestion avec du sulfide

stannique, la base alcaline se convertit en persulfure, et

le sulfide en sulfure sustanneux. Dans les combinaisons

neutres le sulfide contient deux fois autant de soufre que
la base.

Il existe en outre des sulfoséléniates
^
mais seule-

ment à bases faibles; car les sulfures alcalins se trans-

forment en persulfures aux dépens du sulfide sélénieux,

et réduisent le sélénium. On connaît aussi des sulfau-

rates
^
des sulfiridates ^

des sulfoplatinates^ etc.; mais

dans ces sels les affinités du sulfure électronégatif sont

très-faibles.

Il est possible qu’on puisse produire, par la voie sè-

che
, sulfoboj'ates P des sulfosilicates

^
des sulfoti-
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tanates et des sulfotantalates
^
que l’eau convertit sur-

ie-champ en oxisels
,
avec dégagement de gaz sulfide

hydrique. C’est ce que l’expérience a constaté pour les

sulfotantalates.

Des sels de potassium.

Les sels de potassium sont, à peu d’exceptions près,

très-solubles dans Teau; beaucoup d’entre eux s’humec-

tent à l’air. Sous forme solide
,

ils contiennent moins
souvent que les sels des autres bases, de feau de cris-

tallisation. Ils supportent mieux la chaleur rouge que
les autres sels, de sorte que plusieurs acides qui, lorsqu’ils

se trouvent combinés avec d’autres bases, sont décom-
posés ou chassés par la chaleur, se maintiennent dans

leur combinaison avec la potasse. Pour reconnaître la

présence de la potasse dans un sel, on emploie l’acide

tartrique, dont on mêle la dissolution concentrée avec

celle du sel; il se précipite alors de suite, ou bien au
bout d’un certain temps, du bitartrate potassique; on
peut aussi découvrir la potasse, soit en versant dans la

liqueur une dissolution concentrée de sulfate alurninique,

d’ou résulte de l’alun, qui se pi’écipite ou cristallise après

quelque temps (cependant les sels d’ammonium possè-

dent aussi cette propriété); soit en se servant du chlo-

rure de platine, qui donne naissance à un sel double

peu soluble dans l’eau, qui se précipite de suite, ou se

dépose par l’évaporation, sous forme de petits cristaux

jaunes et brillans; mais cette dernière réaction se pré-

sente aussi, quand on opère sur des sels d’ammonium,
de sorte qu’il faut toujours faire rougir le sel avant

d’avoir recours à cet essai.

Pour reconnaître les sels de potassium par la voie sè-

che, on fait fondre au chalumeau un peu d’oxide nic-

colique avec du borax; on obtient ainsi un verre jau-

nâtre, qui devient bleuâtre, lorsqu’on le refond, après

y avoir ajouté un sel de potassium. Moins le sel qu’on

examine contient de potassium, moins il faut employer
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cl’oxide niccolique, sans quoi on ne s’aperçoit pas d’un

changement de couleur.

A. Sels haloîdes de potassium.

Chlorure potassique (muriate de potasse, sel h'bri-

fuge de Sylvius). On l’obtient comme produit secon-

daire dans plusieurs operations chimiques et pharma-
ceutiques^ surtout dans le raffinage du nitre, ou la plus

grande partie du sel qui cristallise pendant l’évapora-

tion des liqueurs, n’est que du chlorure potassique. Il

ressemble au sel marin, a la même saveur et cristallise

comme lui
, en cubes ou en prismes rectangulaires

;

mais il est plus soluble dans l’eau
,

et produit

un plus grand froid en se dissolvant
,

ce qui le

fait rechercher par ceux qui préparent des glaces. Si

l’on dissout une partie de chlorure potassique, réduit

en poudre fine, dans quatre parties d’eau , contenue

dans un vase de verre mince, placé sur un corps mau-
vais conducteur du calorique, la température s’abaisse

d’environ ii,

4

degrés, pendant que la dissolution du

sel, qu’on a soin de remucT, s’opère; le sel marin ne

fait baisser la température que de 1,9 degrés, toutes les

circonstances étant égales d’ailleurs. 100 parties d’eau,

à O en dissolvent 29,^2 de chlorure potassique^ et pour

chaque degré au-dessus de o, l’eau en dissout 0,2788
de plus. Ce sel se dissout aussi dans l’alcool. Ses cristaux

ne contiennent point d’eau de cristallisation, entrent en

fusion au rouge brun, et se volatilisent peu tà peu dans

des vases ouverts.

Bromure potassique. On le prépare en saturant du
brome avec de l’hydrate potassique. La dissolution ren-

ferme à la fois du bromate et du bromure potassiques;

on l’évapore jusqu’à siccité, et on chauffe le résidu,

jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus d’oxigène. Le bromate

est alors converti en bromure. On peut aussi décompo-

ser la dissolution du bromate par le gaz sulfide hydri-

que; mais pour cela il est nécessaire que le sel ne con-

tienne pas un excès de base. Le l)romure potassique esl
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très-soluble dans l’eau; il cristallise par l’évaporation,

comme le chlorure, en cubes ou en prismes rectangulai-

res. Les cristaux ne contiennent point d’eau de cristal-

lisation
;

ils décrépitent quand on les chauffe, et entrent

en fusion sans subir d’altération. Ce bromure est légè-

rement soluble dans l’alcool.

lodures de potassium. i° lodure potassique. On
l’obtient en dissolvant de l’iode dans de la potasse caus-

tique, jusqu’au point ou la liqueur commence à se co-

lorer; on évapore ensuite celle-ci, jusqu’à ce que l’io-

date potassique cristallise; on décante, on évapore à

siccité la liqueur qui contient l’iodure potassique, et on

fait fondre le résidu salin, pour détruire l’iodate potas-

sique qui pourrait s’y trouver mêlé. J^iodate potassique

obtenu en premier lieu peut également être réduit en

iodure, de la même manière que le bromate, c’est-à-dire

à l’aide du sulfide hydrique. On peut aussi évaporer la

dissolution et fondre la masse saline, sans commencer

par en séparer l’iodate; mais dans ce cas, elle bouillonne

et sautille pendant la fusion, ee qui peut donner lieu à

des pertes. L’iodure potassique fondu est cristallin et

nacré; à une très-haute température, il se volatilise; il

est très-soluhle dans l’eau et s’humecte à l’air. En re-

froidissant une dissolution très-concentrée, on peut l’ob-

tenir cristallisé sous forme de prismes rectangulaires à

quatre pans, qui ne renferment point d’eau de cristalli-

sation. On commence depuis peu à employer ce sel en

médecine. Parmi les différens procédés qu’on a indi-

qués pour le préparer économiquement
,
celui qui a ete

décrit ci-dessus me paraît le meilleur. Baup propose de

mêler l’iode avec de l’eau et de la limaille de fer en ex-

cès : on obtient ainsi une dissolution d’iodure de fer,

que l’on décompose par le carbonate potassique, qu’on

filtre et qu’on évapore. Mais il est difficile d’exécuter

cette opération de manière à éviter la présence d’un ex-

cès de potasse, et en outre on est exposé à une plus

grande perte que celle qu’on éprouve par le sautille-

ment de la masse pendant la décomposition de l’iodate;
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cette perte provient, soit de la filtration et du lavage,

soit de ce que le fer passe à un plus haut degré d’oxi-

dation, se précipite dans cet état, et entraîne avec lui

une certaine quantité d’iode.

On trouve quelquefois, dans le commerce, de l’iodure

de potassium falsifié avec du chlorure. D’après Turner,

on peut découvrir cette fraude, en dissolvant une partie

d’iodure dans 12,000 parties d’eau, et ajoutant un peu de

dissolution de platine à la liqueur qui devient d’un rouge

de garance. Ou bien on dissout une partie d’iodure dans

4o,ooo parties d’eau, et on y ajoute du nitrate inercu-

reux, ce qui donne Heu h un trouble jaune-verdâtre, vi-

sible encore lorsqu’on y verse 20,000 parties 'd’eau en

sus. Il est évident que si une portion de la substance

qui s’est dissoute était un autre sel que de l’iodure, ces

réactions seraient trop faibles pour qu’on pût les aper-

cevoir,

2® Biiodure de potassium. Suivant Baup , on l’ob-

tient en dissolvant i’iodure dans l’eau, et faisant macé-
rer dans la liqueur de l’iode en excès, jusqu’à ce qu’il

ne s’en dissolve plus. Plus la dissolution est étendue, et

plus la saturation s’opère avec lenteur; cependant on
finit toujours par y arriver. Dans ce sel

,
le potassium

est combiné avec une fois autant d’iode que dans l’io-

dure précédent; la liqueur devient d’un brun foncé. Le'

potassium ne possède aucun degré d’oxidation qui cor-

responde à cette combinaison. Quand on décompose cet

iodure par un acide, on obtient un sel potassique, et il

se forme en même temps cette espèce d’acide bydriodi-

que qui est composé de deux volumes d’iode et d’un vo-

lume d’bydrogène, ou acide bydriodique brun. Le biio-

dure de potassium est inconnu sous forme solide.

3^ Triiodure de potassium. On le prépare, d’après

Baup, en dissolvant l’iodure potassique dans un poids

d’eau égal au sien, et le faisant macérer avec plus d’iode

qu’il n’en peut dissoudre. La dissolution qui est noire ou

tl’un bleu noirâtre, paraît d’un rouge foncé quand onia

regarde par transparence, et douée d’un éclat presque
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métallique lorsqu’on la voit par réflexion. On peut

mêler la liqueur avec une quantité d’eau égale à une

fois et demie du poids de fiodure, sans qu’elle soit

décomposée; mais si on l’étend davantage, il se préci-

pite de l’iode en lamelles cristallines, tandis qu’il reste

du biiodure dans la dissolution. La composition du triio-

dure est telle, que si le potassium se convertissait en

suroxide aux dépens de l’eau, il se formerait de l’acide

hydriodique incolore.

Fluorine potassique f fluate de potasse). Fluorure

neutre. La meilleure méthode pour obtenir ce sel con-

siste à mêler de l’acide bydrofluorique avec du carbonate

potassique, jusqu’à ce que l’acide soit presque saturé. On
évapore la liqueur salinejusqu’à siccité

,
et on calcine le ré-

sidu pour chasser l’excès d’acide. Le sel a une saveur salée,

âcre. Il réagit comme les alcalis, et tombe en déliques-

cence à l’air. Sa dissolution dans l’eau cristal-lise diffi-

cilement : on obtient par l’évaporation une liqueur con-

centrée, qui se maintient coulante tant qu’elle est chaude,

mais qui se fige par le refroidissement. Si l’on évapore

le sel dans des vases très-plats, à une température de 35
à [\o degrés

,
on peut en obtenir des cristaux qui sont

des cubes ou des prismes rectangulaires à quatre pans,

avec une croix diagonale , et qui prennent sou-

vent la forme de trémies, comme il arrive pour le sel

marin; mais ces cristaux attirent si rapidement l’humi-

dité de l’air, qu’à peine a-t-on le temps de les examiner.

Quand on évapore ou qu’on conserve la dissolution du

sel dans un vase de verre
,
celui-ci est attaqué, et sa

surface devient terne. Si l’on mêle une dissolution con-

centrée de ce fluorure avec assez d’acide acétique pour
qu’elle n’exerce plus de réaction alcaline, et qu’on éva-

pore la liqueur, à une très-douce chaleur, jusqu’à sic-

cité, on obtient un sel, dont la dissolution concentrée

est neutre, mais ce sel devient acide, par faddltion d’une

grande quantité d’eau
,

et contient alors de l’acide acé-

tique libre. Soumis à la distillation, il donne aussi de

l’acide acétique, et laisse du fluorure potassique.
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Le fluorure potassique dissout, par la fusion, l’acide

sîlicique, sans être décomposé, et forme avec lui une
masse fondue et limpide, qui est d’un blanc d’émail

après le refroidissement, et qui est déliquescente à l’air.

L’eau lui enlève le fluorure, en laissant l’acide siii-

cique.

Le fluorure potassique ne forme point de soussel.

Mais il existe un fluorure potassique acide (fluate

acide de potasse) qu’on obtient, en ajoutant de l’acide

bydrofluoriqoe au fluorure précédent, et évaporant la

liqueur dans un vase de platine, jusqu’à ce que le

sel cristallise. Ordinairement la masse forme, après le

refroidissement, un corps solide et cohérent composé
de larges lames, qui se croisent en tous sens, et qui

laissent entre elles des interstices trapézoïdaux
,
dans

lesquels rèau-mère se trouve si bien enfermée, que la

masse peut être retirée du vase sans que le liquide s’écoule.

Si l’on abandonne la liqueur à l’évaporation spontanée

dans un vase plat, le sel cristallise en tables carrées; si

le liquide a plus de hauteur et que l’évaporation soit

lente, on obtient des cubes. Il est très-peu soluble dans

une liqueur qui contient de l’acide hydrofiuorique libre,

mais il se dissout facilement dans l’eau pure. Quand on
le chauffe, il entre en fusion, donne de l’acide bydro-

fluorique, qui s’échappe sous forme de vapeurs, et laisse

du fluorure potassique; au rouge naissant, la décom-
position est complète. Dans ce sel, le fluorure potassique

et l’acide hydrofiuorique contiennent la même quantité

de fluor. Il ne renferme point d’eau de cristallisation,

mais lorsqu’on le fait fondre avec de l’oxide plombique,

il. donne ii,6 pour loo d’eau, qui provient de l’by-

drogène de l’acide, et de l’oxigène de l’oxide plombique.

Fluorure horico-potassique de potasse).

Ce sel prend naissance quand on verse goutte à goutte de

l’acide liydrofluoborique dans une dissolution de fluo-

rure potassique ou de tout autre sel potassique neutre.

Le fluorure se dépose sous forme d’un précipité gélati-

neux, transparent, qui
,
lorsqu’on étend la liqueur d’eau

,
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et qu’on y ajoute de l’acide en excès, joue les couleui-s

de larc-en-ciel quand il est frappé par la lumière. Recueilli

sur un filtre, il perd sa transparence, et quand on le

comprime encore humide, il produit un bruit semblable

à celui que l’amidon fait entendre lorsqu’on appuie le

doigt dessus. Après la dessiccation, il forme une poudre

farineuse
,

très-fine et blanche. Il a une légère saveur

amère, nullement acide, et ne rougit pas le papier de

tournesol. 100 parties d’eau froide en dissolvent

de ce sel; mais l’eau bouillante le dissout en bien plus

grande proportion, et pendant le refroidissement la li-

queur laisse déposer de petits cristaux brillans qui ne

contiennent point d’eau de cristallisation. L’alcool en

prend aussi une petite quantité; mais le sel cristallise par

le refroidissement de la liqueur. Quand on le chauffe, il

fond peu de temps avant de rougir, entre en ébulli-

tion et dégage du gaz fluoride borique, qui, lorsque le

sel n’était pas parfaitement exempt d’eau, se condense

sur les parties moins chaudes des parois du vase, sous

forme de gouttelettes fines, parfaitement seml)]ables à

un sublimé. Il exige pour se décomposer complètement
une chaleur forte et soutenue, et laisse enfin du fluorure

potassique. Quand on Je fait rougir dans un creuset de

platine, il se dépose, autour du bord du couvercle, de l’a-

cide borique fondu, précipité du gaz fluoride borique

par l’eau de l’air ou celle de la flamme, aux endroits

oil le gaz pénètre hors du creuset. En versant de

l’eau sur le sel incomplètement décomposé par la calci-

nation, la portion non décomposée reste sans se dissou-

dre. L’acide sulfurique décompose ce sel difficilement

et seulement à l’aide de la chaleur; il se dégage d’a-

bord du gaz fluoride borique, ensuite il distille un mé-
lange d’acide bydrofluorique et d’acide bydrofluobori-

que liquide. Les bases salifiables ne le décomposent pas.

L’ammoniaque caustique ne le dissout qu’en raison de

l’eau qu’elle renferme, et si l’on fait bouillir le mélange,

le sel potassique cristallise par le refroidissement, sans

9 voir subi d’altération. Si on le rencontrait mêlé avec
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du fluorure silico-potassique, avec lequel il a beaucoup

de ressemblance
,
on pourrait séparer ces deux sels 'Fun

de l’autre par le moyen de l’ammoniaque, qui décom-

pose le second. Les carbonates potassique et sodique

dissolvent, à la température de l’ébullition, le fluorure

borico-potassique
,

sans qu’il se dégage de l’acide car-

bonique; la potasse caustique bouillante le dissout aussi,

et parle refroidissement de la liqueur, il se dépose, sans

avoir éprouvé au<;un changement. Cette affinité puis-

sante explique un phénomène paradoxal, qui consiste

en ce que lorsqu’on ajoute de l’acide borique à une dis-

solution de fluorure potassique acide, la liqueur réagit

à la manière des alcalis; il se précipite du fluorure bo-

rico-potassique, et la dissolution retient une certaine

quantité de fluorure potassique, qui produit cette réac-

tion.

Dans ce sel, comme dans tous les fluoborures, le

fluorure
(
fluorure potassique) est combiné avec une

quantité de' fluoride borique, qui contient le triple de

fluor.

Fluorure silicico-potassique. Ce sel se forme quand
on fait tomber goutte à goutte de l’acide hydrofluosili-

cique dans une dissolution de fluorure potassique ou de

tout autre sel potassique. Le fluorure silicico-potassique

se précipite alors, sans qu’on aperçoive d’abord un trou-

ble dans la liqueur, surtout quand celle-ci est étendue;

mais elle finit par réfléchir les couleurs de l’arc-en-ciel,

([u'i paraissent très-belles surtout à la lumière immédiate

du soleil. Peu à peu le précipité se rassemble au fond

du vase, oii il forme une couche demi-transparente,

dans laquelle le jeu des couleurs se concentre. Reçu sur

un filtre, lavé et séché, il perd son apparence gélati-

neuse, et se transforme en une poudre blanche, fine et

douce au toucher. Ce sel est peu soluble dans l’eau

froide , celle qui est bouillante en dissout un peu plus; et

lorsqu’on évapore une dissolution saturée, on obtient

de petits cristaux semblables à ceux du fluorure borico-

potassique
,
mais ordinairement plus petits encore; ils
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ne contiennent point d’eau de cristallisation. Ce sel en-

tre en fusion au rouge naissant, bout ensuite, et dégage

du fluoride silicique, en devenant de plus en plus épais,

jusqu’à ce qu’il ne reste plus que du fluorure potassi-

que. Dans des vases ouverts, le dégagement du gaz com-

mence avant la fusion du sel. Celui-ci exige, pour se

décomposer complètement , une chaleur rouge long-

temps soutenue, moins cependant que celle nécessaire

pour la décomposition du fluorure borico-potassique. Le
vase dans lequel on opère la calcination se couvre tout

autour d’acide silicique, qui y adhère avec force
,
et que

bbumidité de l’air précipite du gaz fluoride silicique. A
la température ordinaire, le fluorure silicico-potassique

n’est altéré, ni par Fbydrate, ni par le carbonate potas-

sique; mais quand on le fait bouillir avec la dissolution

d’un de ces corps, il s’y dissout, et la liqueur donne,

par le refroidissement, un dépôt gélatineux d’acide sili-

cique, pendant que le sel s’est transformé en fluorure

potassique. Il ne se combine pas avec un excès de po-

tasse, de sorte qu’on ne lui connaît pas de soussel.

Oxifluorin^e moljbdico-potassique
(
fluate de mo-

lybdène et de potasse). On l’obtient en mêlant du fluo-

ride molybdique avec une dissolution chaude de fluo-

rure potassique. Au bout de quelque temps, la combinai-

son cristallise en paillettes brillantes
,

incolores
,

et

semblables à celles de l’acide borique. Ces cristaux sont

inaltérables à l’air, se dissolvent dans l’eau bouillante et

se précipitent de la liqueur par le refroidissement. A la

température de 4- 5o à + 6o degrés, ce sel perd son eau

de cristallisation, qui s’élève à 6,o3 pour loo de son

poids, et prend une teinte jaune-grisâtre. A une tempéra-

ture plus élevée ,
il fond

,
sans être décomposé, et devient

d’un brun jaunâtre. Il est composé de molybdate potassi-

que, combiné avec une quantité de fluorure molybdico-

potassique telle, que les deux sels contiennent une même
quantité de potassium et de molybdène. Dans le fluorure

molybdico-potassique, au contraire, le fluoride molybdi-

que renferme trois fois autant de fluor que le fluorure
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potassique. L’oxigène de l’eau de cristallisation est dou-
IdIc de celui de la potasse.

Oxifluorure tufigsüco-potassique (fluate de tungs-

tène et de potasse). On l’obtient par un procède ana-

logue à celui qu’on emploie pour la préparation du sel

précédent, auquel il ressemble tellement, qu’on ne peut

i’en distinguer au simple aspect.A une température qui

s’élève un peu au-dessus de -f- loo degrés, il s’effleurit,

perd son eau de cristallisation, qui s’élève à 4,58 pour

lOO, et se réduit en une poudre très-fine. Le sel, ainsi

privé d’eau, peut être fondu sans qu’il se décompose.

La couleur du sel fondu tire ordinairement un peu sur

le vert, et le vase de platine dans lequel on a opéré la

fusion
,
devient d’un brun rougeâtre.

La composition de ce sel est tout-à-fait analogue à

celle du précédent.

Fluorure tantalico-potassique (fluate de tantale et

de potasse). On l’obtient en mêlant de l’acide bydro-

fiuotantalique avec de la potasse, jusqu’à ce qu’on voie

paraître un précipité. Le mélange doit être fait à cbaud;’

par le refroidissement, le sel cristallise en paillettes. Il

est difficilement soluble dans l’eau froide, qui le dissout

toutefois complètement quand on en emploie une quan-

tité suffisante. Il est beaucoup plus soluble dans l’eau

chaude. Lorsqu’on fait bouillir la dissolution, le sel se

décompose et donne un dépôt blanc pulvérulent, qui

contient plus d’acide tantalique que le sel qui reste

dans la liqueur. On obtient aussi ce sel en mêlant du
fluorure potassique acide avec de l’acide tantalique et de

l’eau, et chauffant la liqueur : après que le sel a cris-

tallisé, la dissolution contient du fluorure potassique

neutre. Si l’on dissout du tantalate potassique dans l’eau
i

bouillante, et qu’on ajoute un excès d’acide bydrofluo- '

rique à la dissolution, on obtient un sel composé des

mêmes élémens, mais en proportions différentes; il cris-

tal! ise en petites aiguilles courtes, et il est, comme le

précédent, peu soluble dans l’eau. Aucun de ces sels ne

contient de l’eau combinée, et l’on peut les fondre, sans
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ies décomposer, en ies chauffant jusqu’au rouge blanc

dans des vases fermés. Ils ne sont même pas décomposés

quand on les fait fondre avec du bisulfate potassique :

l’acide sulfurique se dégage, et le sel fondu donne de

l’acide hydrofluorique
,
lorsqu’on vient à le traiter par

l’acide sulfurique aqueux.

Fluorui^e titanico-potassique

.

On prépare ce sel en

versant de la potasse dans de l’acide hydrofluotitaniqiie

jusqu’à ce que le précipité produit commence à ne plus

se dissoudre dans la liqueur. Le sel cristallise, par le

refroidissement, en paillettes semblables à celles de l’a-

cide borique. Par la dessiccation, il devient d’un blanc

de lait et soyeux. L’eau le dissout sans le décomposer.

Ce sel ne renferme point d’eau combinée; il fond au

rouge blanc, sans perdre de fluorure titanique. Si ou le

fait fondre avec du bisulfate potassique, il subit une dé-

composition partielle; un peu de fluorure titanique se

volatilise, mais la plus grande partie réste. Dans ce sel

le fluorure titanique contient deux fois autant de fluor

que le fluorure potassique.

Le fluor ne donne point, avec le chrome et le potas-

sium, de combinaison analogue aux précédentes, du-

moins n’a-t-on pas pu la produire. Il forme, au contraire,

des combinaisons semblables avec le sélénium, l’anti-

moine, le phosphore et l’arsenic; mais ces composés
n’ont pas été étudiés jusqu’à présent. On n’est pas par-

venu à obtenir des combinaisons du fluor avec le chlore,

ou l’iode et le potassium.

Cyanure potassique (prussiate de potasse). Il se

forme quand on brûle des matières animales avec de la

potasse; mais ce procédé n’est pas avantageux pour l’ob-

tenir à l’état de pureté. La meilleure manière de le pré-

parer consiste à l’extraire du prussiate de potasse du
commerce

,
qui est du cyanure ferroso-potassique. Après

avoir privé ce sel de son eau de cristallisation , on l’in-

troduit dans une cornue de porcelaine, et on le calcine

jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus de gaz nitrogène. Le
cyanure ferreux est décomposé, et il reste du cyanure po-
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îassique mêlé avec du qiiadricarbure de fer. On sépare

le cyanure du quadricarbure, en dissolvant le premier
dans la plus petite quantité d’eau possible, puis on éva-

pore la dissolution à siccité
,
dans le vide, sur de l’a-

cide sulfurique. On obtient ainsi une masse cristalline,

qui se conserve assez bien sous forme sèche, entre en

fusion sans se décomposer
,
et n’éprouve qu’une décom-

position incomplète quand on la fait fondre au contact

de l’air. Le cyanure potassique a une saveur âcre, un
peu alcaline et amère, qui laisse dans le gosier un fort

arrière-goût d’acide hydrocyanique. Il réagit à la ma-
nière des alcalis, et répand l’odeur de l’acide hydrocya-

nique. Il est très-soluble dans l’eau : l’alcool en dissout

aussi un peu. Les dissolutions de ce sel sont décompo-
sées

,
tant par l’acide carbonique que par l’oxigène de

l’air. Par l’évaporation, il est transformé en carbonate

potassique, carbonate et cyanure ammoniques. Il subit

le même changement quand on le conserve pendant long-

temps â l’état dissous. On a commencé à l’employer en

médecine.

SuifOcyanure potassique (prussiate de potasse sul-

furé). On l’obtient en mêlant du cyanure ferroso-potas-

sique avec la moitié de son poids de soufre, et chauffant

le mélange dans un inatras de verre, jusqu’à ce que la

masse soit en fusion complète. Le soufre se combine
alors avec les cyanures pour donner naissance à des

sulfocyanures. Mais à la chaleur nécessaire pour opérer

la combinaison
,

le sulfocyanure ferreux commence déjà

à se décomposer : il se forme du sulfure de fer, et il se

dégage du nitrogène et du sulfide carbonique. Le sulfure

de fer donne à la masse fondue une couleur noire. La
combinaison du soufre avec les cyanures commence déjà

à s’effectuer à une température peu supérieure à celle du

soufre fondant; mais pour qu’elle soit complète, il est né-

cessaire que la masse entière soit fondue
( i )• A une tempé-

(r) Quand tout n’est pas transformé en sulfocyanure, on ob-

tient, en traitant la masse par l’eau
,
un liquide qui forme avec
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rature trop élevée, le sulfocyanure ferreux se décom-

pose complètement, ce qui doit être évité, parce qu’on

peut décomposer ensuite le sel de fer par le carbonate

potassique, de manière à augmenter la quantité du pro-

duit. La masse fondue est dissoute dans l’eau, et la li-

queur est filtrée. Le résidu noir qu’on trouve sur le

filtre, est du persulfure de fer. La liqueur ne tarde pas

à devenir rouge par l’oxidation du fer. On la mêle avec

du carbonate potassique , et après l’avoir filtrée on l’éva-

pore à siccité, et on traite le résidu par l’alcool
,
qui ne

dissout pas le carbonate potassique mis en excès. On
concentre la dissolution alcoolique, puis on l’abandonne

a elle-même dans uii endroit sec, où le sel cristallise

peu à peu.

Dans cet état, le sulfocyanure potassique ressemble

beaucoup au nitre. Il est très-soluble dans l’eau et attire

même l’bumidité de l’air. Il a une saveur salée et fraî-

che semblable à celle du nitre. Il ne renferme point

d’eau combinée. Quand on le cbauffe à l’abri du
contact de l’air, il entre en fusion, de.vient trans-

parent et supporte la chaleur rouge sans se dé-

composer; par le refroidissement, il redevient solide,

cristallin et opaque. Chauffé au contact de l’air, il se

décompose, et quand l’air est humide ou que le sel n’a

pas été complètement séché, le carbone s’oxide, il se

dégage du carbonate ammonique,et il se forme du sul-

fure de potassium; l’eau que l’on verse sur cette masse

calcinée, acquiert la saveur et les propriétés des disso-

lutions hépatiques. Dissous dans une grande quantité

d’eau, le sulfocyanure potassique se décompose avec le

temps, aux dépens de l’air.

les sels de fer des précipités de meme couleur que ceux pro-

duits par l’acide gallique. Les dissolutions étendues d’eau devien-

nent d’un brun rougeâtre, et celles qui sont plus concentrées,

noires. Un mélange de cyanure ferroso-potassique et d’hypersul-

focyanure potassique donne une liqueur semblable; il n’y a donc
point ici d’acide gallique en jeu.

III. 2 5



386 SÉLIÉNICYANURE POTASSIQUE.

La composition de ce sel est telle, que, le potassium

étant oxide, et les autres élémens se trouvant convertis

en oxacides, le nitrogène suffirait pour donner nais-

sance à du nitrate potassique neutre
,

le carbone pour
produire du bicarbonate

,
et le soufre pour former du

bisulfate potassique.

Hypersulfocjanure potassique. D’après les expé-

riences de Woebler, on l’obtient en versant de la dissolu-

tion de potasse caustique sur l’acide hydrohypersulfo-

cyanique (c’est-à-dire sur la poudre jaune qui résulte

de la décomposition de l’acide hydrosulfocyanique, voyez

torn. II, pag. 224). Cette poudre se combine avec une
partie de la potasse qui se trouve dans la dissolution

,

et prend une teinte plus foncée, mais ne se dissout pas.

Elle est alors convertie en bypersulfocyanure potassi-

que. On décante la liqueur, et on jette de l’alcool sur

le sel
,
pour enlever l’alcali qui pourrait y demeurer ad-

hérent. Si alors on verse de l’eau pure dessus, il change de

couleur, devient d’un rouge rubis, et se dissout dans

î’eau, avec laquelle il forme une liquèur rouge-brunâtre,

parfaitement neutre. Après l’évaporation, il reste une

masse non cristalline, d’un brun rougeâtre, qui se fen-

dille quand on la sèche tout-à-fait. L’eau pure dissout de

nouveau cette masse, qui n’a subi aucune altération;

mais elle est insoluble dans une eau alcaline. En chauf-

fant la combinaison sèche à l’abri du contact de l’air,

elle se décompose, du soufre se sublime, et il reste du

sulfocyanure potassique fondu. L’hypersulfocyanure po-

tassique est décomposé par les acides, qui en précipi-

tent de l’acide hydrohypersulfocyanique. Il ne donne

point de précipité rouge avec les dissolutions d’oxide fer-

rique; les sels de plomb, d’argent, de mercure et de

cuivre en sont précipités en rouge.

Sélénicyaniire potassique. Il se forme quand on fait

fondre du cyanure ferroso-potassique dans une cornue

avec du sélénium : du gaz nitrogène et du sélénide car-

bonique se dégagent, et il reste dans la cornue un mé-
lange de séléniure de fer et de sélénicyanure potassique.
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Dissous dans l’eau et évaporé à consistance de sirop

,

le sel donne des cristaux qui ressemblent parfaitement

à ceux de sulfocyanure potassique, et qui ne contiennent

point d’eau combinée. On peut le fondre à la chaleur

rouge, dans des vases clos. Sa dissolution est précipitée

en rouge par les acides, et le précipité /ressemble à du
sélénium. Tous les sels à base faible donnent aussi un
semblable précipité. On ignore encore quelle est la na-

ture de ce précipité, et ce que devient alors le cyano^

gène.

T'elluricyariure potassique. On l’obtient en faisant

fondre du tellure avec du cyanure potassique, opération

pendant laquelle ces deux corps se réunissent de ma-
nière à former une masse homogène. Mais celle-ci est

décomposée par l’eau
,
qui dissout le cyanure potassique

et laisse un dépôt pulvérulent de tellure.

B. Oxisels de potassium.

Sulfate potassique. Sulfate neutre. On l’obtient

ordinairement comme produit secondaire dans la pré-

paration de l’acide nitrique. Ses cristaux affectent la

forme de prismes obliques à quatre pans, ou de doubles

pyramides à six faces, et souvent, lorsqu’il cristallise

par l’effet d’une évaporation lente
,

favorisée par une
douce chaleur, on aperçoit au fond du liquide une scin-

tillation qui semble partir des grains cristallisés; la

lueur qui en résulte est d’un jaune pâle. Les cristaux

ne s’altèrent pas à l’air; ils ne renferment point d’eau

de cristallisation, décrépitent au feu, et ne fondent qu’à

une très-haute température, en donnant naissance à une
masse qui se brise tellement par le refroidissement,

qu’elle perd toute sa cohérence. loo parties d’eau en

dissolvent 8,36 de ce sel, à la température de o, et

pour chaque degré au-dessus de ce point, l’eau en dis-

sout, 0,1^4^ parties de plus. Il est insoluble dans l’al-

cool.

Bisulfate potassique. On l’obtient en ajoutant aiî
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sulfate neutre la moitié de son poids d’acide sulfurique^

et en chauffant le mélange dans un creuset de platine, jus-“

qu’à ce qu’à la chaleur du rouge naissant il ne se dégage plus

d’acide sulfurique. Après la dissolution du résidu et l’é-

vaporation de la liqueur, le sel cristallise en prismes.

Sa saveur est acide, presque mordicante; il entre facile-

ment en fusion, devient liquide comme de l’huile, et

perd son excès d’acide par une forte calcination. Exposé
à l’air, il s’effleurit légèrement à la surface. Il est solu-

ble dans deux parties d’eau froide et se dissout dans

moins d’une partie d’eau bouillante; l’alcool versé dans

sa dissolution, en précipite du sulfate neutre. On s’en

sert principalement pour préparer les acides acétique et

formique, ainsi que pour analyser certains minéraux,

surtout ceux qui contiennent du tantale ou du tungs-

tène.

Phillips a trouvé que, quand on fait dissoudre dans

une petite quantité d’eau chaude, le sursulfate qui reste

après la préparation de l’acide nitrique
,
au moyen du

nitre et de l’acide sulfurique, la liqueur donne quelque-

fois, par le refroidissement, un sel cristallisé en rayons

déliés, qui, d’après l’analyse de ce chimiste, résulte de

la combinaison du sulfate neutre avec la moitié de l’a-

cide sulfurique aqueux nécessaire pour produire du bi-

sulfate. C’est une espèce de sel double, dans lequel la

potasse et l’eau constituent les bases, et se trouvent en

proportions telles, que l’alcali renferme deux fois autant

d’oxigène que l’eau. Il est composé de 5^,45 parties

d’acide sulfurique, parties de potasse et 4^75 d’eau.

Il se décompose par la fusion, et la masse redissoute ne

donne plus que du sulfate et du bisulfate.

Hyposulfate potassique. On le prépare en précipi-

tant l’hyposulfate barylique par le sulfate potassique, ou

l’hyposulfate manganeux par le sulfure potassique, et éva-

porant la liqueur : le sulfate potassique mis en excès cris-

tallise le premier, car il est moins soluble; et en conti-

nuant ensuite à concentrer la dissolution, on obtient des

cristaux d'byposul fate, quiaffectent laforme dédoublés py-
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ramldesà six faces. Il ne contient point d’eau de cristalli-

sation. A -f- 16 degrés, il se dissout dans i6,5 parties

d’eau; mais à + loo degrés, il n’exige que i,58 par-

ties de celle-ci pour se dissoudre. Il est inaltérable à

l’air.

Sulfite potassique. Il se forme quand on fait passer

du gaz acide sulfureux à travers une lessive de potasse,

jusqu’à ce qu’elle soit saturée. On peut se servir à cet

effet du carbonate potassique. Le sulfite cristallise en

feuilles ou en aiguilles, décrépite quand on le chauffe,

et s’effleurit à l’air, en absorbant de l’oxigène. Il se dis-

sout dans parties égales d’eau froide.

L’acide sulfureux forme avec la potasse deux sels
,

dont l’un pourrait être nommé bisulfite potassique
,

et cristallise plus facilement que l’autre. Les auteurs

confondent ordinairement ces deux sels.

Hjposulfite potassique. On l’obtient en faisant di-

gérer le sulfite neutre avec du soufre, ou mêlant de l’a-

cide sulfureux avec du sulfure de potassium, jusqu’à ce

que le mélange ait perdu sa couleur. Ce sel est très-so-

luble dans l’eau, mais il ne se dissout pas dans l’alcool.

On peut, en l’évaporant dans une cornue
,
jusqu’à con-

sistance de sirop peu épais, l’obtenir sous foiane cristal-

line. Il se forme aussi, lorsqu’on laisse exposée à l’air

une dissolution de foie de soufre, jusqu’à ce que la cou-

leur du liquide ait disparu; cette dissolution se trans-

forme ensuite en sulfite, puis en sulfate potassique.

Lorsque, pour préparer ce sel, on fait digérer du bisul-

fite potassique avec du soufre, il se dégage du gaz acide

sulfureux. Si l’on dissout du sulfure de potassium jus-

qu’à saturation dans de l’alcool, et qu’on abandonne la

dissolution à elle- même dans un flacon non bouché,

le sel forme de très -beaux cristaux à mesure qu’il

prend naissance
,

et on peut le débarrasser du sul-

fure de potassium qui y adhère, en le lavant avec de

l’alcool.

Nitrate potassique (salpêtre, nitre, nitrum prisma-

tlcurn). Ce sel remarquable était déjà connu des An-
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ciens. On ne l’obtint d’abord que par l’efflorescence du
sol en Egypte, aux Indes, dans quelques contrées du
midi de l’Europe et en Amérique. Plus tard on apprit

dans tous les pays à le préparer. L’analyse des végétaux

l’a fait découvrir aussi dans différentes plantes, telles

que la bourracbe, l’anelh et plusieurs autres. En France,

en Espagne et aux Indes orientales, on en trouve dans le

calcaire secondaire, d’où l’on peut l’extraire avec avan-

tage par la lixiviation. On prétend qu’il se reproduit au

bout de quelques années dans la pierre dont on Ta tiré

par le lavage
,
de sorte que celle-ci peut en donner plu-

sieurs fois de suite. J. Davy qui a examiné la pierre à

nitre de l’île de Ceylan, paraît croire que l’acide nitri-

que se forme aux dépens des élémens de l’air, dans une

roche poreuse et humide, composée de carbonate calci-

que mêlé avec du feld-spath, et dans laquelle on trouve

depuis 2 ^ jusqu’à 8 pour loo de nitre. Il a rencontré

dans cette roche des traces légères de matières animales;

mais il ne croit pas que ce soit cette matière qui ait

fourni le nitrogène nécessaire pour la production du
nitre, lequel en outre ne se trouve qu’à la surface où
l’air avait la faculté de pénétrer dans la roche. Cepen-

dant on peut opposer à cette conjecture toutes les expé-

riences qui ont été faites relativement à la production

artificielle du nitre, et qui s’accordent dans ce résultat,

que ce n’est pas le nitrogène de l’air qui donne nais-

sance à l’acide nitrique, mais qu’il faut pour cela des

matières organiques nitrogènes. Si dans les grottes à

nitre visitées par J. Davy, le sel ne se trouve qu’à la

surface, cela peut dépendre de ce que la roche (pen-

dant que des nitrates se forment avec le temps dans

l’intérieur de sa masse, aux dépens des matières orga-

niques quelle renferme) se dessèche peu à peu à la su-

perficie, par l’effet du contact de l’air; de sorte que la

capillarité amène petit à petit les liquides de dedans au

dehors, et que ces liquides laissent à la surface, ou près

de là, le nitre qu’ils contiennent.

La production artificielle du nitre a lieu ordinaire-
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ment aux dépens des matières animales qu’on expose à

l’influence de l’air
,
après les avoir mêlées avec de la

cendre et de la terre calcaire. La plupart des matières

d’origine animale renferment de roxigène,dLi carbone,

de l’hydrogène et du nitrogène, avec un peu de soufre

et de phosphore. Lorsqu’elles se putréfient dans un en-

droit clos, ou après avoir été mises en tas, les corps

combustibles se combinent entre eux, et le nitrogène

produit de l’ammoniaque avec l’hydrogène; mais si l’ac-

cès de l’air n’est pas limité, ces élémens s’oxident et se

transforment en acide carbonique, en eau, etc.; tandis

que le nitrogène passe à l’état d’acide nitrique, qui se

combine ensuite avec les alcalis et les terres, de manière

à donner naissance à des nitrates. Les endroits ou l’on

veut produire du nitre doivent être couverts d’un toit,

pour que la pluie n’entraîne pas le sel.

On donne le nom de nitrières artificielles à ces em-
placemens. On met sous le toit une terre meuble que

l’on mêle avec du déchet de matières animales et végé-

tales, de la cendre et de la chaux, ou de la marne, au
milieu de laquelle on place quelquefois des ramilles, qui

entretiennent la porosité de la masse. Du reste, on dis-

pose le mélange par petits rangs ou par petits tas

,

qu’on remue fréquemment, ou dans lesquels on pratique

de petits trous, afin de donner plus d’accès à l’air. De temps

à autre il faut arroser le mélange avec de l’urine, qui

contient plus de nitrogène qu’aucune autre substance

animale. A.u bout de deux ou trois ans, le nitrogène est

converti en acide nitrique, et le nitre est formé. On s’en

assure en lessivant une petite quantité de la terre
,
et

évaporant la liqueur pour la faire cristalliser. Quand
le terrain est bon à exploiter, il donne quatre onces de

nitre par pied cube. On prétend avoir remarqué qu’on

obtient dans ce cas plus de nitrate potassique, que n’en

pourrait fournir la potasse primitivement contenue dans

la terre. Si cette observation était exacte, ce serait une

nouvelle preuve de la formation des alcalis par des

voies qui ne nous sont pas connues.
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On lessive la terre avec de l’eau bouillante, et on
verse cette eau à plusieurs reprises sur de la terre fraî-

che, juscju’à ce qu’elle ait acquis un certain degré de con-

centration. Cette eau contient alors principalement du
nitrate potassique, du nitrate calcique et du nitrate ma-
gnésique

,
des chlorures potassique et sodique

, et une ma-
tière extractive qui donne au liquide une couleur brune.

Les nitrates terreux ne sont point susceptibles de cristalli-

ser : il suffit donc d’ajouter à la dissolution de la lessive de

cendres de bois, jusqu’à ce qu’il ne seprécipite plus rien, ou

bien de mêler la terre à nitre
,
avant le lessivage, avec une

suffisante quantité de cendres
,
pour séparer les bases ter-

reuses et combiner tout l’acide nitrique avec la potasse

des cendres. On évapore ensuite la dissolution brune,

et l’on enlève la croûte de sel marin, qui se forme; en

laissant refroidir la liqueur concentrée, le nitrate po-

tassique cristallise en prismes d’un brun jaunâtre, qu’on

appelle nitre cru. L’eau-mère donne encore du nitre

quand on la soumet à une nouvelle évaporation.

Le nitre cru contient des chlorures alcalins et de la

matière extractive jaune, qui en altèrent la pureté. C’est

surtout la présence des chlorures qui est nuisible, car

il est très-difficile de s’en débarrasser; ils proviennent

des matières animales qu’on emploie et qui en contien-

nent toujours beaucoup.

Pour purifier le nitre cru
,
on le fait d’abord fondre

à une douce chaleur, afin de détruire la matière ex-

tractive, puis onde redissout dans l’eau bouillante, ou

filtre la liqueur et on la laisse cristalliser par le refroi-

dissement. En redissolvant les cristaux et les faisant

cristalliser une seconde fois, le nitrate devient encore

plus pur. On l’appelle alors nitre purifié.

En France, pour purifier le nitre cru
,
on le met en tas

,

et, pour le laver, on verse dessus peu à peu l’eau- mère,

provenant de la purification du nitre. Cette eau-mère est

déjà saturée de nitre, et ne dissout plus que des sels

étrangers. Après que le nitre a été lavé de cette manière,

on le dissout dans l’eau bouillante, on clarifie la disso-
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lution avec (du poids du nitre) de colle forte (gé-

latine), puis on laisse refroidir la liqueur éclaircie dans

une chaudière de cuivre large et peu profonde
,

sous le fond de laquelle l’air circule librement
,

en

ayant soin de remuer continuellement vers la fin, de

sorte que le nitre se précipite en petits grains, qu’on

enlève avec des vases particuliers, dans lesquels ils s’é-

gouttent; ensuite on les arrose avec de petites portions

d’eau pure, jusqu’à ce que le sel soit débarrassé de

l’eau-mère, après quoi on les fait sécher. L’eau-mère

qui reste, et qui contient encore beaucoup de nitre,

est mêlée avec la dissolution de celui qui n’a pas été purifié.

D’après les procédés prescrits en Suède
,
on fait bouil-

lir la dissolution du nitre jusqu’à ce qu’on voie paraître

une croûte saline, et qu’une petite quantité de la liqueur

qu’on fait refroidir, cristallise. On enlève cette croûte,

qui consiste en sel marin
,
et on la met à part. Lorsque

la dissolution est assez concentrée pour cristalliser, on

la filtre, et on y ajoute ^ d’eau; alors le sel marin,

dont il cristalliserait une partie par le refroidissement

de la dissolution bouillante, trouve assez d’eau pour

rester dans la liqueur, de sorte que le nitre seul cristal-

lise. Quand la liqueur est assez refroidie pour pouvoir

cristalliser, on la remue constamment, de manière que

la rapidité du mouvement l’empêche de produire de

gros cristaux, et qu’il se forme seulement de petits grains

cristallins. Dès qu’il ne se dépose plus de nitre, on dé-

cante le liquide, et on met la poudre saline dans un sac

de toile grossière, que l’on suspend pour faire égoutter

l’eau. En même temps on fait tomber de l’eau piue,

goutte à goutte, dans le sac, au moyen d’un entonnoir;

l’eau-mère brune se porte alors peu à peu vers la partie

inférieure, et les dernières portions de liquide qui s’é-

coulent, sont presque incolores. On presse ensuite le sac

sur un pian incliné, pour exprimer mieux encore la dis-

solution, que l’on reçoit dans un vase placé au-dessous;

ensuite on retire le sel du sac
,

et on le sèche. Aujour-

d’hui on ne se sert plus de sac, et on lave le nitre d’a-
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près la inétliocle française, clans des vases de bois. Le
sel see est mis dans un pot de fonte

,
et chauffé

jusqu’au point où il entre en fusion; lorsqu’il cesse d’é-

CLiiner, on verse la masse fondue dans des moules en

tôle, qui peuvent en contenir lo à 20 livres, et dans

lesquels on la laisse refroidir.

Cette méthode est avantageuse, soit parce que le ni-

tre occupe, sous cette forme, moins d’espace, et qu’il

est impossible d’en perdre pendant le transport; soit

aussi parce que le nitre fondu porte par cela même, le

cachet de la pureté
,
et que l’on n’a plus besoin de re-

courir à des moyens particuliers pour s’assurer de sa

bonté. En effet, la cassure du nitre pur est rayonnée,

et ordinairement à gros rayons. Or, il suffît d’un quart

de livre de sel marin, sur vingt livres de nitre, pour que

les rayons soient moins gros; l’addition d’une demi-

livre de sel fait naître, au milieu de la masse, une

bande qui n’est point rayonnée; et lorsque la masse en

contient deux tiers de livre, eile n’offre plus une cassure

rayonnée que sur les bords. Enfin si l’on ajoute encore

plus de sel, la cassure cesse tout-à-fait d’être rayon-

née (1 ).

(1) En Suède, où chaque propiiétaire est obligé de fournir à

l’état une quantité déterminée de nitre de bonne qualité, il im-

porte d’avoir un moyen à l’aide duquel les contribuables et les

préposés du gouvernement puissent se convaincre de la bonté
(lu produit, et la fusion du nitre, envisagée sous ce point de vue,

est d’une grande utilité. Autrefois, on jetait le sel sur un tas de
charbon, et on jugeait de son degré d’impureté d’après le pétil-

lement qu’il produisait
;
mais il arrivait souvent que dans ses

propres intérêts, et au détriment du eontribuable, le receveur

estimait la qualité du nitre au-dessous de sa valeur réelle. Aujour-
d’hui, au contraire, il est tenu d’accepter le nitre rayonné, et qui-

conque donne du nitre assez impur pour qu’il n’ait point une cas-

sure rayonnée, après avoir été fondu, doit s’en rapporter à la taxe

arbitraire du receveur, et donner une quantité de nitre impur, cor-

respondante à celle prescrite de sel recevable. Quant au nitre non
fondu, le receveur l’essaie en en faisant fondre une certaine

quantité dans une cuiller de fer, et le versant dans de petits

moules en tôle, de manière que le pain ait au moins un pouce
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Cependant, malgré ces avantages, la méthode de

fondre le nitre et de le conserver en pains a des in-

convénlens qui ne permettent pas qu’on l’introduise

partout, et qui restreignent son application, à des essais

que l’on veut faire promptement sur de petites quanti-

tés. En effet, la composition du nitre s’altère quand
on l’expose à une trop forte chaleur pendant la fusion,

quand du charbon vient h y tomber, et par l’action que
produit la matière organique qu’il contient, matière qui

,

répandue dans toute la masse du nitre, et chauffée peu à

peu avec lui
,
donne naissance à une assez grande quan-

tité de nitrite potassique. Cet inconvénient aurait peu

d’importance, si ces substances convertissaient en car-

bonate potassique la portion de nitre qu’elles peuvent

décomposer; mais le nitrite potassique qui résulte de

leur action, cristallise avec le nitrate, et le rend moins

propre h beaucoup d’usages. Ainsi, quand les pharma-
ciens se servent du nitre fondu pour préparer des pou-

dres tempérantes, qui consistent en un mélange de ce

sel avec du surtartrate ou du suroxalate potassique, la

poudre exhale l’odeur de l’acide nitreux, et ne peut être

administrée. 2 ® I^e sel fondu se dissout difficilement dans

l’eau
,
et lorsqu’on veut l’employer pour fabriquer de la

poudre à tirer, pour préparer de l’acide nitrique, etc.,

il faut le soumettre à une pulvérisation lente et difficile,

qui diminue la valeur du produit, en raison de la peine

et du temps qu’elle exige.

Le nitre affecte la forme de longs prismes irréguliers

et striés, quand il cristallise au sein d’une liqueur dont le

volume est borné, c’est-à-dire de i à 4oo pintes. Quand, au

d’épaissciir après la solidification. Cette épreuve se fait assez ra-

pidement, et l’on peut très-cornmodéinent employer trois cuillers

à la fois, et faire trente essais dans l’espace d’une heure. Cette

manière de traiter le nitre a été imaginée, depuis peu, par Gus-
tave Schwartz, et le gouvernement l’a fait pvd)lier, en invitant

les contribuables à s’y conformer, sans cependant les obliger do

b)urnir du salpêtre fondu.
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contraire, le volume du liquide s’élève de trois à quatre

mille pintes, ce qui rend le refroidissement fort long,

il cristallise en gros prismes à six pans, avec deux faces

plus larges, et terminés par deux facettes; ces cristaux

présentant ordinairement des cavités longitudinales dans

leur intérieur. Ils sont tellement sensibles aux varia-

tions rapides de la température, que quand on les prend

dans la main, iis se brisent ordinairement sur un ou
plusieurs points avec craquement. Du reste, qu’ils soient

volumineux ou petits, ils renferment constamment une

multitude d’intervalles longitudinaux, contenant del’eau-

mère retenue par l’attraction capillaire, de sorte que le

sel, quoique bien pur par lui-même, est sali par del’eau-

mère impure. C’est précisément pour cette raison qu’il est si

avantageux de troubler la cristallisation, pour obtenir

le sel en grains. Cette eau-mère est encore cause que
le nitre cristallisé qui n’a point été séché à l’aide de la

chaleur, s’agglomère et s’humecte quand on le pile dans

un mortier, même après avoir été conservé pendant

long-temps, parce qu’elle est mise en liberté dès qu’on

brise les parois des cavités qui la renferment. En sé-

chant alors la masse concassée, cet effet cesse, et l’on

peut ensuite pulvériser le sel. Les cristaux de nitre sont

inaltérables à l’air. Le sel entre en fusion avant de rou-

gir, et coule alors très-facilement. A une température

plus élevée, il donne du gaz oxigène et se convertit, d’a-

bord en nitrite potassique, puis en une combinaison d’oxide

nitrique et de potasse. Il a une saveur âcre, fraîche et

amère; il est très-soluble dans l’eau. loo parties d’eau

en dissolvent, d’après les expériences de Gay-Lussac,

i 3,3 â O, 29 à -t- 18 degrés; à -f- 45 degrés, et 2 36
â -4- 97 degrés.

Quand le nitre contient du sel marin en mélange, il

se dissout en plus grande quantité; mais j’ai déjà dit,

dans le premier volume, que cela tient à ce qu’une par-

tie du nitre se décompose et se transforme en nitrate

sodique pendant qu’il se forme du chlorure potassique.

On a prétendu que le nitre se volatilisait pendant l’éva-
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poratlon de sa dissolution. Mais cette assertion tire sans

doute son origine d’une perte survenue, par des causes

inconnues, pendant la purification; au moins cette ob-

servation n’a-t-elle pas été confirmée par des expériences

exactes. Ce qu’il y a de certain
,

c’est que quand on

distille une dissolution de nitre, il ne passe point de

nitre avec la vapeur aqueuse dans le récipient.

Le nitre est très-peu soluble dans l’alcool à 0,833 et

tout-à-fait insoluble dans l’alcool absolu.

Si l’on mêle du nitre avec le tiers de son poids de

charbon de bois, et qu’on touche le mélange avec un
corps en ignition, il brûle avec vivacité; le charbon se

transforme en acide carbonique, aux dépens de l’oxi-

gène de l’acide nitrique, il se dégage du gaz nitrogène

et du gaz acide carbonique, et il reste du carbonate po-

tassique. Le calorique que l’acide nitrique contenait,

se trouve mis en liberté, et produit un dégagement de

chaleur comparable à celui qui accompagne la combus-
tion du carbone dans le gaz oxigène.

En mêlant trois parties de nitre avec deux de potasse

sèche et une de soufre, on obtient une poudre qui,

chauffée lentement jusqu’à ce quelle entre en fusion
,

s’enflamme suhitement et brûle avec un bruit étourdis-

sant
;
on lui a donné le nom de poudre fulminante.

La potasse, qui, par la fusion, s’unit au soufre, pour

produire du sulfure de potassium
,

fait que la masse de-

venue liquide se mêle parfaitement
,
de sorte que la

décomposition s’opère au même instant sur tous les

points. La détonation provient de la rapidité avec la-

quelle le nitrogène se dégage sous forme de gaz.

Si l’on mêle trois parties de nitre en poudre fine

avec une partie de soufre, et une de sciure de bois bien

sèche, (Ju’on tasse cette poudre en même temps qu’une

petite pièce de monnaie en argent, dans un^e moitié de

coquille de noix, et qu’on y mette le feu, elle hrûle avec

tant de vivacité, que la pièce fond, avant que la co-

quille de noix soit brûlée. Le métal passe à l’état de

sulfure, ce qui augmente sa fusibilité. On appelle ce

fondant de Baumé.
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Lorsqu’on enveloppe d’un morceau de papier vingt

grains de nitre en poudre fine et cinq grains de pho-

sphore, et qu’on applique un coup violent sur ce mé-
lange, avec un marteau large et chaud, il prend feu et

produit une explosion extraordinaire.

La majeure partie du nitre que l’on prépare, sert à

la fabrication de la poudre. Celle-cî se compose de ni-

tre, de soufre et de charbon, mêlés ensemble dans des

proportions qui varient suivant les pays, et suivant les

usages auxquels on destine la poudre. La proportion la

plus ordinaire est celle de 'jÇ) parties de nitre, i5 de char-

bon et 9 de soufre. Après avoir pulvérisé ces trois sub-

stances on les mêle, soit dans un mortier de bois dur à

l’aide d’un pilon garni de laiton
,

soit dans des tonnes

de bois qui tournent sur leur axe
,
et dans lesquelles on

introduit, en même temps que la masse, une grande

quantité de petites balles métalliques qui
,
mises en

mouvement par la rotation du cylindre, la réduisent en

poudre et la mêlent. Cette opération exige quelquefois

plusieurs heures. Quand elle est terminée on humecte la

masse avec de l’eau et on la pétrit; puis on l’expose à

une douce chaleur jusqu’à ce qu’elle soit presque sèche,

et on la passe à travers un crible en la comprimant
,
ce

qui lui donne la forme de grains. Pour polir ces grains,

on les introduit dans un tonneau, qu’on en remplit à moi-

tié, et qu’on fait tourner pendant quelque temps sur son

axe. La dernière opération consiste à faire sécher la pou-

dre sur des plaques qui ne doivent être chauffées qu’à la

vapeur. Du reste, pour ce qui concerne le mécanisme

de la préparation de la poudre, il y a un grand nombre
de méthodes.

Le soufre rend la poudre plus inflammable, le char-

bon augmente la force de l’explosion
,

et quar^ le mé-

lange est bien fait, la masse entière brûle en un instant.

Le charbon et le nitre seuls donneraient une poudre

plus forte, mais moins facile à brûler. Pendant la com-

bustion de la poudre, le soufre et le charbon se combi-

nent avec l’oxigène de l’acide nitrique contenu dans le

nitre, d’oii résultent de l’acide sulfurique et de l’acide



NITRATE POTASSIQUE. 899

acrbonique. L’acide sulfurique et une partie de l’acide

carbonique restent combinés avec la potasse du nitre.

Mais la plus grande partie de l’acide carbonique se dé-

gage avec le nitrogène de l’acide nitrique, sous forme

de gaz, dont le volume surpasse plusieurs milliers de

fois celui que ces corps occupaient dans la poudre.

Après la combustion, il reste une masse charbonneuse

qui consiste en sulfate et carbonate potassiques et en

sulfure de potassium mêlés avec du charbon qui n’a

point brûlé.

L’explosion violente que la poudre produit, tient à la

rapidité avec laquelle se dégagent les gaz acide carbo-

nique et nitrogène, qui, au moment du dégagement,

sont échauffés jusqu’au rouge par la chaleur produite

pendant la comhustion.Moins la poudre est compacte, plus

la combustion est complète
,
plus l’action de la poudre

est grande; et lorsqu’on laisse dans un fusil ordinaire

un petit vide entre la charge et la bourre, l’arme peut

crever par un coup très-modéré, soit parce que toute

la poudre est brûlée, soit à cause de l’expansion de l’air

enfermé avec elle. Mais quand on bourre bien la charge,

une grande partie de la poudre est chassée au dehors,

sans avoir été brûlée, comme on le voit souvent lors-

qu’on tire un coup de fusil sur un terrain couvert de neige.

11 est facile de déterminer avec exactitude la com-
position de la poudre; cette analyse est souvent néces-

saire, surtout lorsqu’il s’agit de rassembler des muni-
tions de guerre. On pèse la poudre à tirer, on la réduit

en poudre fine et on la délaie dans sept fois son poids

d’eau chaude; on jette le résidu sur un filtre pesé, et on

le lave bien avec de l’eau tiède. La portion non dis-

soute consiste en un mélange de soufre et de charbon;

on la sèche avec le fdtre et on pèse le tout. La
liqueur filtrée et les eaux de lavage contiennent le

nitre; on les évapore jusqu’à siccité, et on pèse le nitre.

Il renferme presque toujours un peu de sel marin, et

plus il y a de ce dernier, plus la poudre est mau-
vaise et faible, parce que la quantité réelle de nitre se

trouve diminuée d’autant. Pour déterminer cette quan-
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tité, on reclissoüt le nitre, et on verse du nitrate argen^

tique dans la dissolution. On reçoit le précipité sur uu
fdtre préalablement pesé, on le lave bien et on le sèche

à une forte chaleur, ou bien, ce qui est préférable en-

core, on le fait fondre dans un petit vase de verre, dont

ou connaît le poids. loo parties de précipité sec corres-

pondent à 4 r parties de sel marin cristallisé.

Pour séparer le soufre du charbon il existe deux mé-

thodes :

D’après Gay-Lussac, on fait un mélange intime

d’une partie de poudre sèche et d’une partie de carbo-

nate potassique qui est parfaitement exempt d’acide sul-

furique; on y ajoute ensuite une partie de nitre et quatre

parties de sel marin, et on chauffe le tout dans un creuset

de platine. Le mélange brûle tranquillement et devient

blanc. On le dissout dans l’eau
,
on sature la potasse

par de l’acide hydrochlorique et on précipite l’acide

sulfurique par un sel barytique.

Pour éviter les lenteurs qu’entraînent la précipitation

du sulfate barytique, le lavage, etc., on pèse du chlo-

rure barytique rougi au feu, et on le dissout ensuite dans

une petite quantité d’eau dont le poids est également

déterminé. On verse alors cette dissolution dans la li-

queur contenant l’acide sulfurique, en ayant soin de

n’en pas mettre plus qu’il ne faut pour précipiter l’a-

cide, ce qui demande une grande attention et beaucoup

de patience. En pesant le reste de la dissolution de

chlorure, on connaît combien de chlorure a été employé,

et on calcule d’après cela la quantité de soufre. Il faut

26 parties de chlorure barytique pour précipiter l’acide

sulfurique produit par [\^02 parties de soufre.

2
^ On souffle sur un tube barométrique deux boules,

l’une à côté de l’autre, et on introduit dans l’une le mé- ^

lange de carbone et de soufre. On dirige à travers le
'

tube un courant de gaz hydrogène qui a d’abord passé

sur du chlorure calcique; et dè^ que ce gaz a chassé

tout l’air atmosphérique des boules, on chauffe très-

doucement, a la lampe alcoolique, la boule qui renferme

le mélange. Le soufre distille et se trouve conduit par
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le gaz hydrogène dans la boule vide. Quand il ne passe

plus de soufre, on laisse refroidir le charbon et le soufre

au milieu du gaz hydrogène, puis on coupe le tube en-

tre les deux houles, on pèse le soufre et le charbon

nvec les verres; après quoi on nettoie ceux-ci, et on dé-

termine aussi leur poids. En substituant du gaz chlore

au gaz hydrogène, on arrive à un résultat, pour ainsi

dire, plus certain encore; mais alors on n’obtient que

le poids du charbon, et l’opération est beaucoup plus

désagréable à exécuter.

ISitrite potassique. On l’obtient, soit en décomposant

du sousnitrite plombique par du carbonate potassique,

soit en tenant du nitre à l’état de fusion dans un creuset

de platine ou de fer, jusqu’à ce que le bouillonnement

produit par le gaz oxigène qui se dégage, diminue à la

même température à laquelle il a commencé. On dissout

le sel, et on évapore la liqueur jusqu’au point de cris-*

tallisation. Ordinairement il se forme d’abord des cris-

taux de nitrate potassique non décomposé, puis, en con-

centrant de nouveau la liqueur, on obtient des cristaux

de nitrite. Ce sel est incolore, ne réagit point à la ma-
nière des alcalis, et s’humecte à l’air.

Oxide nitrique et potasse. J’ai déjà parlé de ce

composé, à l’occasion du gaz oxide nitrique; on l’ob-

tient quand on calcine du nitre dans un creuset d’argent,

jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus d’oxigène; après quoi

on riissout le résidu dans l’eau. D’après Hess, ce sel res-

semble beaucoup au nitre fondu
;

il a une cassure

rayonnée. Plus soluble dans l’eau chaude que dans l’eau

froide, il cristallise comme le nitre, mais il attire l’hu-

midité de l’air et a une saveur alcaline. H n’est pas so-

luble dans l’alcool, ne contient point d’eau combinée,

et résulte, suivant Hess, de 6i,i/| parties de po-

tasse et !‘58,86 d’oxide nitrique. Pour s’assurer de sa

pureté on en introduit un peu dans une éprouvette

renversée èt pleine de mercure, puis on y ajoute un
peu d’acide hydrochlorique. S’il se développe alors un
gaz incolore, c’est une preuve que le sel est pur; si le

III. ^(5
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gaz est rouge, le sol contient encore cle Faclcle nitreux

non décomposé.

Phosphatepotassique, i
" Phosphate neutre. On Tob-

(ient en saturant de l’acide phospliorique par du car-

bonate potassique, jusqu’à ce que la liqueur réagisse à

la manière des alcalis, évaporant ensuite celle-ci jusqu’à

consistance de sirop, et la laissant refroidir avec lenteur;

le sel se prend en une masse cristalline rayonnée, qui

attire Fliumidité de Fair, et qui est insoluble dans l’alcool.

2 ° Biphosphate potassique. Il est facile de l’obtenir

sous forme de gros cristaux réguliers, solubles dans

Feau et insolubles dans l’alcool. Il contient i 3, i 8 pour

loo d’eau, dont Foxigène est double de celui de la po-

tasse. Plusieurs auteurs ont fait mention d’un sel avec

un plus grand excès d’acide, mais dont l’existence n’est

pas suffisamment prouvée, et qui paraît être une simple

dissolution du précédent dans de l’acide phospliorique

liquide, lequel, comme on sait, ne peut être desséché

qu’à la chaleur rouge.

3*^ Sousphosphate potassique. On le prépare en

ajoutant de l’hydrate potassique à un des sels précé-

dens, et enlevant l’excès d’hydrate par le moyen de l’al-

cool; le soussel se précipite sous forme d’un liquide oléa-

gineux. Il est déliquescent, et n’entre point en fusion au
rouge naissant. Quelques chimistes prétendent que quand
on ajoute de la potasse caustique en excès à de Fhypo-

phosphite potassique, et qu’ojr chauffe le sel jusqu’au

rouge, on obtient un soussel très-peu soluble dans Feau,

qui, après avoir été dissous dans Feau bouillante, s’en

précipite en grains cristallins, que les acides dissolvent

aisément, mais que les alcalis précipitent de cette dis-

solution. La nature de ce sel ne paraît pas être bien

connue. Ce n’est pas seulement du sousphosphate potas-

si([ue;car ni la potasse ni l’ammoniaque ne précipitent le

sel neutre, et le phosphate potassique, rougi avec de Fhy-

drate potassique, est déliquescent à l’air.

Phosphite potassique. C’est un sel incristallisable

,

déliquescent, insoluble dans l’alcool.
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HjpopJiosphite potassique. On i’obtlent quand du
phosphore s’oxide aux dépens de l’eau dans laquelle on
le fait houillir avec de l’hydrate potassique. Il ne cris-

tallise pas, mais forme une masse saline, soluhle dans

l’alcool, et qui fond à l’air plus promptement que le

chlorure calcique. Sa soluhilité dans l’alcool fournit un
moyen facile fie le séparer des sels précédens lorsqu’il

en contient.

Chlorate potassique. La préparation de ce sel a déjà

été décrite dans le second volume, quant aux circon-

stances principales. Elle consiste à faire arriver du gaz

chlore dans une dissolution de carbonate potassique,

jusqu’à ce que le liquide n’en absorbe plus. Le tube

qui conduit le gaz est facilement obstrué par le

sel qui se forme à son orifice; c’est pourquoi j’attache

ordinairement à son extrémité
,
par l’intermédiaire d’un

tube flexible de caoutchouc, un entonnoir de verre; le

courant de gaz acquiert par ce moyen assez de force

pour briser la croûte saline plus large et plus mince qui

se forme. La lessive est souvent légèrement colorée en

rouge par l’acide manganique (i); mais cette coloration

disparaît
,
aussitôt que la’ liqueur est entièrement satu-

rée de chlore
;
ce que l’on reconnaît à ce qu’un morceau

de papier de tournesol en est de suite blanchi, et que la

poudre d’indigo, qu’on y jette, prend une couleur de

rouille.
^

Les sels qui se forment pendant l’absorption du chlore

ne consistent d’abord qu’en chlorite et en chlorure po-

tassiques
,
dont le premier reste en dissolution, tandis

que le dernier se précipite. Il convient donc beaucoup

de retirer la lessive quand elle est saturée de chlore en-

viron à moitié, de décanter la portion non cristallisée,

de laver les cristaux avec un peu d’eau, de mêler l’eau

de lavage avec celle qui a été décantée, et de continuer

(i) L’acidc manganique peut provenir ou du manganèse con-
tenu dans la potasse, ou d’une portion de chloride manganique
valaUl.
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à faire passer im courant de chlore a travers la liqueur.

Ce qui cristallise d’abord est du chlorure potassique,

avec si peu de chlorate que ce n’est pas la peine d’essayer

de l’extraire. Pourjuger approximativement de la propor-

tion de ce dernier, on fait sécher le sel, et on en jette une pe-

tite portion sur des charbons ardens; lorsqu’il décrépite

seulement, et qu’il ne produit qu’une fois ou deux une j)e-

tite détonation
,

il ne convient pas d’opérer l’extraction

du chlorate. Plus tard le liquide, dans lequel on fait

arriver le courant de chlore, donne plus de sel, et ce-

lui-ci devient de plus en plus riclie en chlorate; lors-

que enfin le gaz n’est plus absorbé
,

et que la liqueur

prend une odeur de chlore
,

il ne se forme plus de chlo-

rate. En général, on peut admettre que la lessive est sa-

turée, quand elle perd la couleur rouge qu’elle a prise

pendant l’opération, et qu’elle devient jaune. On la dé-

cante alors de dessus le sel, on laisse égoutter celui-ci

,

on le dissout dans deux fois et demie à trois fois son

poids d’eau bouillante, et on filtre la dissolution toute

chaude à travers du papier Joseph. A mesure qu’elle se

refroidit, le chlorate potassique cristallise en paillettes,

qui sont quelquefois nacrées. Après le refroidissement,

ou décante la liqueur, qui contient trop peu de chlo-

rate pour mériter qu’on prenTie la peine de l’évaporer.

On redissout le sel, et on le fait cristalliser de nouveau.

Il est pur quand sa dissolution dans l’eau n’est pas pré^g

cipitée par le nitrate argentique.

La liqueur saturée de chlore, qui a donné, pendant

l’opération, des cristaux de chlorate, est réduite à moi-

tié, puis abandonnée à elie-méme; elle donne encore des

cristaux qui consistent en un mélange de chlorate,

de carbonate et de chlorure potassiques; on en extrait le

chlorate , comme nous venons de dire. Pendant cette

évaporation il se dégage ordinairement une quantité

de gaz
,

dont la nature n’a pas encore été examinée,

et la liqueur prend une couleur rouge jaunâtre, due à

la présence du chlorure manganeux. Le sel qui reste

dans l’eau-mère contient peu ou ne contient point de

chlorate potassique. Par une nouvelle évaporation
,
on
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obtient encore tie petits cristaux, qui consistent en un
^nélange cristallin, ou bien en un sel double, composé
de chlorure et de bicarbonate potassiques. Lorsqu’on

dissout ces sels dans l’eau bouillante et qu’on évapore

lentement la dissolution
,

elle fournit des cristaux oc-

taédriques très-réguliers, qui ne sont autre chose que
du chlorure potassique; mais obtenu par cette voie,

ce sel ne cristallise pas sous une autre forme. Si la les-

sive n’a pas été saturée de chlore, elle renferme beau-

coup de chlorite potassique, qui se décompose pendant

l’évaporation, avec un très-fort dégagement de gaz; en

même temps une portion de chlorate potassique cristal-

lise. Ce gaz, qui n’a pas encore été examiné, pourrait

bien être du gaz oxigène.

Le chlorate potassique a une saveur fraîche, nauséa-

bonde et désagréable
,
presque comme celle du nitre.

D’après Gay-Lussac i oo parties d’eau en dissolvent

S 3 parties à zéro, 6 à -p i 5 degrés, 12 à -P 35 degrés,

19 à -P 49 degrés et 60 à -P io4 degrés, terme d’ébid-

lition de la solution saturée. Quand on le pile avec force

dans un mortier, il pétille
,
devient lumineux et jette des

étincelles. Chauffé jusqu’au rouge dans une cornue de

verre, il donne 39 ,
i5 pour 100 de son poids de gaz oxi^

gène et laisse du chlorure potassique.

Quand on le broie dans un mortier avec du soufre,

il détone, soit par portions, soit tout d’un coup; la dé-

tonation s’opère encore bien plus facilement en frappant

ce mélange avec un marteau, après l’avoir posé sur une

enclume. Mais il est assez dangereux d’opérer le mélange

de ces deux substances, et pour le conserver il faut pren-

dre beaucoup de précautions; car on a trouvé qu’il dé-

tone (pielquefois sans une cause apparente.

Un mélange de chlorate potassique et de charbon dé-

tone aussi, mais seulement par l’approche d’un corps en

combustion. Eerthollet a proposé de se servir de ce sel

pour préparer de la poudre à tirer. Employé à cet usage,

il a produit des effets incroyables; mais lorsqu’on voulut

fa1)riquer une quantité plus grande de cette poudre, la

niasse ht explosion et tua deux hommes.
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Du phosphore enveloppé clans un morceau de papier

avec un peu de ce sel, détone quand on le frappe avec

un marteau et produit une forte explosion, par iacjuelle

le phospliore brûlant est quelcpiefois lancé de toutes

narts, en sorte qu’il faut faire l’expérience dans un en-

droit oh le feu ne puisse causer aucun dommage. Des dé-

tonations semblables peuvent être produites avec le ci-

nabre, le sulfure de potassium, le sucre, les huiles

volatiles, etc.; mais elles exigent, pour avoir lieu, une

violente percussion avec un marteau échauffé. On peut

aussi enflammer le mélange à l’aide de quelques gouttes

d’acide sulfurique concentré
,
ou en le touchant avec

un V tube humecté de cet acide. Lorsqu’on pile le sel

avec du coton sec, il détone par places, et le coton

s’enflamme quelquefois. Si l’on mêle du chlorate avec du
sucre, du cinabre, du soufre ou du charbon, et qu’on

jette le mélange dans de l’acide sulfurique, on voit pa-

raître une flamme sans qu’il y ait explosion.

Aujourd’hui on profite assez généralement de cette

propriété du chlorate potassique
,
pour en faire des bri-

quets. On prend trente parties de ce sel en poudre fine,

on les mêle avec dix parties de soufre trituré et sou-

mis à la lévigation, huit de sucre, cinq de gomme ara-

bique, et assez de cinabre pour colorer le mélange en

rouge. On commence par broyer ensemble le sucre, la

gomme et le sel, puis on ajoute de l’eau au mélange

pour le réduire en bouillie, et l’on finit par y introduire

le soufre; alors on pétrit bien la masse humide
,

afin

que le mélange devienne intime. On ne doit pas mêler

le soufre à l’état sec avec les autres ingrédiens, parce qu’on

a vu s’opérer ainsi des explosions qui ont tué les ou-

vriers. On trempe des allumettes dans cette bouillie, de

manière qu’il en reste une couche mince sur le soufre,

puis on les fait sécher. On ne peut compter sur leur in-

flammabilité qu’au bout de plusieurs jours
,
parce que

la gomme retient long-temps l’eau. Pour se servir de

ces allumettes, on en plonge l’extrémité dans de l’acide

sulfurique concentré; la masse s’allume, et met le feo
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ail soufre, qui alluiue à sou lour le bois. Pour la con-

struction tie ces briquets, on emploie ordinairement de

petits flacons
,
dans lesquels on met de ramiante imbibé

d’acide sulfurique. Cet amiante a pour but d’empêcber

l’allumette de s’enfoncer assez dans l’acide pour que le

bois en soit mouillé; en même temps il s’oppose à ce

(|u’il reste de l’acide adîiérent à l’allumette et prévient

goutte sur les vêtemens ou les meubles. Du reste il faut

avoir soin de tenir le flacon bien bouché, parce que

l’acide sulfurique attire riiiimidlté de l’air, et perd ainsi

la propriété d’enllammer le mélange.

Depuis quelque temps, on a préparé avec le chlorale

potassi(|ue une sorte de poudre, qu’on appelle poudre

à percussion, parce qu’elle prend feu lorsqu’on frappe

dessus, et dont on se sert pour amorcer les fusils de

chasse. Il existe plusieurs formules pour la préparer. F.a

plus simple consiste à prendre dix parties de poudre de

chasse ordinaire, à la lessiver avec de l’eau, et à mêler

intimement le résidu encore humide avec cinq parties et

un quart de chlorate potassique réduit en poudre ex-

trêmement fine. On peut réduire la masse en bouillie

assez claire, parce que le sel est peu soluble dans l’eau

froide, et que le mélange s’opère mieux quand la masse
n’est pas trop ferme. Cette poudre est dangereuse à ma-
nier lorsqu’elle est sèche. On a proposé plusieurs ma-
nières de diminuer le danger que présente son emploi.

D’abord on en fit de gros grains, dont on en plaçait

un dans le bassinet, ou il prenait feu par la percussion du
chien. Mais quelquefois ces grains faisaient explosion dans
la boîte oil on les conservait. Ensuite on les fit plus gros et

on enduisit chacun d’eux de cire. Enfin on s’est arrêté à

faire couler une goutte du mélange liquide dans de pe-

tits dés en cuivre, et à l’y laisser sécher. Le fusil porte,

au lieu de bassinet, une cheville droite en acier, que
traverse un trou pénétrant jusqu’à la poudre contenue
dans le canon; après avoir chargé le fusil, on place le

petit dé de cuivre sur cette cheville, et en lâchant la dé
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tente le chien tombe dessus, ce qui enflamme la pou-
dre et chasse la flamme jusque dans le canon. Pendant
la condDUstion de cette poudre il se forme, outre le

chlorure potassique, un peu de sulfate potassique et de
gaz chlore, ce qui rouille très-promptement l’arme;

aussi remplace-t-on aujourd’hui la poudre de percussion

par du fulminate mercureux, que l’on introduit egale-

ment dans de pelits dés de cuivre.

Oxichlorate potassique. Ce sel a été découvert par

le comte Stadion. On l’obtient en faisant fondre le chlo-

rate potassique, versant ensuite dessus de l’acide sulfu-

rique concentré, et distillant le mélange, à une tempé-

rature de + 4o à -h 5o degrés, jusqu’à ce qu’il ne soit

plus jaune. On dissout alors la masse saline acide dans

l’eau bouillante, et on l’abandonne à elle-même, pour

qu’elle cristallise. Ce qui ne cristallise pas est du bisul-

fate potassique. Le sel cristallisé est privé, par une ou
deux nouvelles cristallisations, de tout sulfate potassi-

que. Il est sans couleur, a une faible saveur de chlo-

rure potassique, exige 55 parties en poids d’eau à + i5

degrés pour se dissoudre, mais est dissous en assez

grande quantité par l’eau bouillante. Il est insoluble

dans l’alcool. Il détone faiblement lorsqu’on le broie avec

du soufre. Chauffé jusqu’à environ + 200 degrés, il se

décompose, donne 44 pour 100 de son poids d’oxigène,

et laisse du chlorure potassique. Ce sel se forme aussi

quand on décompose une dissolution saturée de chlo-

rate potassique par les fds de platine de la pile électri-

que; il se dépose alors peu à peu autour du fd positif.

Chlorite potassique. On obtient ce sel, dans la pré-

paration du chlorate, lorsqu’on interrompt l’opération

dès que la liqueur décolore le papier de tournesol, sans

auparavant le teindre en bleu plus vif. H a la propriété

de détruire les couleurs végétales. Son odeur et sa sa-

veur sont particulières, et rappellent celles de l’acide

chloreux, de même que la saveur des sulfites rappelle

celte de l’acide sulfureux. Quand on évapore la dissolu-

tion
,

le sel se décompose en grande partie, dégage
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beaucoup de gaz, et si on continue l’évaporation à une
température de -f- 4o degrés, après avoir mis à part le

chlorate potassique qui se dépose
,

il reste une masse
saline qui détone faiblement, et qui, mise en digestion

avec de l’alcool, convertit celui-ci en une liqueur parti-

culière analogue à l’éther.

Bromate potassique. On l’obtient en dissolvant du
brome dans une lessive de potasse caustique

;
le bromate

se précipite à mesure qu’il prend naissance, tandis qu’il

reste du bromure dissous dans la liqueur. On peut aussi

le préparer, mais alors il est moins pur, en faisant passer

du chlore dans une dissolution concentrée de bromui'e

potassique, à laquelle on a ajouté un excès de potasse.

Il est peu soluble dans l’eau froide, se dissout beaucoup
mieux dans l’eau bouillante, et se dépose, par le refroi-

dissement, sous forme de petites aiguilles accumulées,

ou de paillettes non brillantes. Au feu, il se comporte
de meme que le chlorate.

lodale potassique. On peut l’obtenir par une mé-
thode analogue à celle qui sert à la préparation du chlo-

rate. Mais il est plus avantageux de faire arriver du gaz

chlore dans de l’iode qui absorbe le gaz et forme avec

lui un composé qu’on salure par la potasse caustique :

l’iodate potassique, qui est peu soluble, se sépare, et le

chlorure potassique reste en dissolution dans la liqueur. On
redissout l’iodate dans de l’eau bouillante, et on le laisse

cristalliser. Il donne de petits cristaux qui n’éprouvent

aucune altération à l’air, fondent par l’action de la cha-

leur, entrent en ébullition, et perdent alors 22 , 5c) pour

ICO de leur poids d’oxigène. L’iodate potassique exige,

pour se décomposer, une chaleur un peu plus forte que

celle qui est nécessaire pour le chlorate : le résidu con-

siste en iodure potassique. Une partie de sel exige

i3,45 cl’eau à -h i4 degrés pour se dissoudre. Il est in-

soluble dans l’alcool. L’acide sulfurique le dissout, cà

l’aide de la chaleur, sans le décomposer.

Ce sel se combine avec une plus grande quantité de po-

tasse, et forme ainsi un soussel.^ qui est soluble dans l’eau et
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cristallisable
,
mais dont on n’a encore examine ni la

composition ni ies propriétés.

Cai'bonate potassique, Bicarbonate potassique.

On l’obtient en saturant d’acide carbonique une disso-

lution concentrée de potasse purifiée. La meilleure ma-
îiière de procéder consiste à verser cette dissolution dans

un plat de grès, que l’on place dans un tonneau, au»

dessus d’un liquide subissant la fermentation spiritueuse;

îa potasse absorbe ainsi de l’acide carbonique, et le sel

cristallise. Ce procédé est facile à mettre en usage chez

ies fabricaiîs cî’eau-de-vie
,
qui laissent reposer pendant

plus long -temps la masse en fermentation. Lorsqu’on

ouvre le tonneau, on en retire le vase contenant

ta lessive, on décante la partie liquide de celle-ci, et on

fait sécher les cristaux sur du papier gris.

On peut aussi préparer le bicarbonate potassique
,

quoique avec plus de frais
,
dans un appareil de verre, en

observant les règles que j’ai données ailleurs, relative-

ment à la préparation de feau chargée d’acide carbo»

nique.

La lessive de potasse saturée d’acide carbonique dé-

pose une certaine quantité d’acide silicique auparavant

combinée avec l’alcali; mais elle est loin de tout aban-

donner, comme on le prétend ordinairement. Une autre

portion d’acide silicique se précipite, pendant que le sel

cristallise, après une douce évaporation. Les cristaux sont

à peu près exempts d’acide silicique. La lessive saturee

d’acide carbonique perd une partie de ce dernier quand

on la fait bouillir. C’est pourquoi il faut la concentrer

assez pour qu’elle cristallise pendant qu’on la sature

d’acide carbonique
,
ou du moins qu’elle n’exige pour

cela qu’une légère évaporation, qu’on facilite en ex-

posant la liqueur dans un vase plat en un endroit

chaud. La meilleure manière d’obtenir des cristaux,

et de les avoir aussi réguliers que possible, est d’aban-

donner la liqueur à l’évaporation spontanée dans un en-

droit sec. Les cristaux, qui sont souvent mêlés avec de

l’acide silicique, doivent être redissous dans la plus pe-
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tite quantité possible d’eau h + 5o degrés
;
ou filtre la

liqueur, qui cristallise par le refroidissement.

Le bicarbonate potassique a une saveur alcaline,

mais qui n’est pas âcre. îl réagit faiblement à la manière

des alcalis et se dissout dans quatre parties d’eau froide et

dans I de partie d’eau bouillante. Il exige 1200 par-

ties d’alcool bouillant, pour se dissoudre. L’air ne lui

fait éprouver aucune altération. Il contient 8,9']/ pour

cent d’eau de cristallisation, dont l’oxigène est en quan-

tité égale à celui de la base.

Ce sel ne doit pas être dissous dans des vases en

fer, parce que l’excès d’acide carbonique dissout le fer

avec dégagement de gaz hydrogène. La liqueur prend

dans ce cas une couleur jaune ou rouge, et contient un

sel double, de carbonate ferrico-potassique
,
qui ne se

décompose point pendant la dessiccation
,
et qui se redis-

sout dans l’eau. Par la calcination ou par l’addition de

chaux vive, il est décomposé, et donne de la potasse

exempte de fer.

‘2^ Sesquicar^bonate potassique. Ou se le procure

en faisant bouillir une dissolution du sel précédent jus-

qu’à ce qu’il ne se dégage plus d’acide carbonique avec

les vapeurs aqueuses. Pendant cette opération le bi-

carbonate perd un quart de son acide, et, après le re-

froidissement de la liqueur concentrée, il donne des

cristaux qui s’humectent à l’air et ne se dissolvent

point dans l’alcool. On obtient immédiatement du ses-

quicarbonate en faisant dissoudre dans de l’eau chaude

100 parties de carbonate neutre, et i 3 i parties de hi-

carhonate en poudre fine, et laissant ensuite refroidir la

liqueur.

Ce degré de combinaison, dans lequel l’acide carbo-

nique contient trois fois l’oxigène de la base, a été dé-

couvert, en 1809, par Berîhollet.

3® Carbonate potassique neutre (alcali végetabile

fixum, alcali tartari
,

sal tartari, etc., des anciens

chimistes). Il est contenu dans la potasse du commerce^
ou il se trouve mêlé avec divers sels étrangers, et d’oîi

on l’extrait de la manière suivante : on verse sur la po-v
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lasse iiQ poids égal au sien d’eau froide, avec laquelle

on la laisse en contact pendant vingt-quatre à quarante-

huit heures, en la remuant souvent; après quoi on dé-

cante la liqueur, et on l’évapore à siccité. Les sels étran-

gers restent pour la plus grande partie sans se dissou-

dre
;
aussi doit-on se garder de laver le résidu, parce

({Lie ces sels se dissoudraient. On peut aussi dissoudre

la potasse du commerce dans une plus grande ({uantité

d’eau, et évaporer la dissolution filtrée jusqu’à ce que
sa pesanteur spécifique soit de 1,52; on la place alors

dans un endroit frais, oii les sels étrangers cristalli-

sent, et on décante la liqueur; par ce moyen on éprouve

moins de perte. Mais le sel obtenu de cette manière

contient du sulfate, du silicate et du chlorure potas-

siques.

Pour obtenir le carbonate potassique neutre dans un
état plus pur, il faut avoir recours à l’un des procédés

SLiivans :

A. On expose du bicarbonate potassique, dans un
creuset de platine, à une chaleur qui ne soit point assez

forte pour le faire rougir, et on le maintient à cette

température jusqu’à ce que la moitié de l’acide carbo-

nique se soit dégagée avec l’eau de cristallisation. En
dissolvant ensuite le sel dans l’eau, il laisse un résidu

gris qui est de l’acide sihcique, devenu insoluble par

l’action de la chaleur. Lorsc{u’on chauffe le sel jusqu’au

rouge, l’acide silicique chasse l’acide carbonique, et se

dissout ensuite dans la potasse; si, au contraire, on ne

chauffe pas le sel
,
l’acide silicique cjui s’est déposé avec les

cristaux se redissout dans l’eau. La liqueur filtrée est

évaporée à siccité, et le sel conservé dans un flacon de

verre bien bouché. Le carbonate préparé de cette ma-
nière est celui cju’on préfère dans les analyses cbimiques.

B. On brûle du bitartrate potassique (crème de tar-

tre) dans des vases de fer ou de platine, jusqu’à ce que

l’acide tartrique soit détruit
;

il reste également du car-

l)onate potassique, mais dont la dissolution est chargée

de chaux et n’est point exempte d’acide silicique. Si on

a laisse en rejios dans un vase de verre, pendant ([uel-
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qiies semaines, elle dépose, sur la paroi interne du
vase, de petits cristaux

,
qui sont du carbonate calcique.

C. On mêle ensemble du bitartrate potassique et du
nitre purifié, et on projette le mélange par petites p)or-

tions, dans un creuset de fer chauffé, ou ils brûlent;

les acides se détruisent réciproquement
,
et l’on a du

carbonate potassl([ue pour résidu. Les anciens chimistes

donnaient au sel ainsi préparé le nom alcali extern-

poraneum. Si l’on prend parties égales des deux sels

,

il en résulte ce qu’on appelait autrefois flux blanc

^

parce que le carbone de l’acide tartrique est complète-

ment brûlé; mais ce produit contient du nitrite potassi-

que. Deux parties de bitartrate potassique et une de ni-

tre procurent leflux nou\ ainsi nommé parce qu’une

portion du carbone de l’acide tartrique reste sans être

brûlée, et colore la masse saline, que l’on obtient pure

en la lessivant. Le nom de flux a été donné a cette

masse, parce qu’on l’emploie comme fondant dans la

réduction des oxides métalliques.

-Le carbonate potassique a une saveur âcre, mais non
caustique; aussi l’appelait-on jadis alcali dulcifié. Son
affinité pour l’eau est telle, qu’à l’air il se résout en

un liquide concentré de consistance oléagineuse, que

les anciens chimistes nommaient huile de tartre par
déliquescence. On peut l’obtenir cristallisé, en évapo-

rant la dissolution jusqu’à ce qu’elle ait acquis une pe-

santeur spécifique de 1,62, évaluée tandis que la liqueur

est chaude; on la verse alors dans un vase de verre

cylindrique, long et étroit, où on la laisse refroidir

lentement; le sel y cristallise en longues tables rhom-
boïdales, qui commencent à tomber en déliquescence

aussitôt qu’on les expose à l’air. L’eau-mère qui, refroi-

die, a une pesanteur spécifique de 1 ,62, donne encore des

cristaux lorsqu’on la fait évaporer de nouveau. Ce sel

est insoluble dans l’alcool
,

et l’on s’en sert quelquefois

pour dépouiller de son eau l’alcool qui n’est pas très-

concentré. Les cristaux contiennent 20 pour cent d’eau

de cristallisation, dont l’oxigène est double de celui de

a base. Le sel obtenu par l’évaporation à sicccité est
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anhydre. Si on le fait rougir fortement dans un courant

de vapeur d’eau, l’acide carbonique s’en dégage, et il

se forme de l’hydrate potassique. Quand on l’expose à

une chaleur rouge-blanc très-intense, après l’avoir mêlé

avec du charbon, il donne du gaz oxide carbonique, et

passe à l’état de potassium.

Les usages de ce sel en chimie, pharmacie et dans les

arts sont fort étendus. Il est donc important de pouvoir

déterminer la quantité de carbonate potassique ou de po-

tasse pure que renferme le carbonate brut, c’est-à-dire la

potasse du commerce
;
car celle-ci contient un grand nom-

bre de corps étrangers
,
^dont la présence est due au

mode de préparation
(
qui sera décrit à la fin du

sixième volume) et qui s’y trouvent constamment : tels

sont le phosphate, le sulfate et le silicate potassiques,

ainsi que le sel marin ; en outre elle est quelquefois mê-

lée à dessein avec de la brique en poudre, du sable et

d’autres matières étrangères
:
quand elle a été mal con-

servée, elle contient de l’eau, qui en augmente le poids.

La méthode qu’on emploie pour déterminer la propor-

tion de carbonate potassique ou de potasse, coîisiste à

rechercher combien il faut d’acide sulfurique étendu jus-

qu’à un certain point
,
pour saturer exactement une quan-

tité connue de potasse. Quand on connaît la quantité de

potasse pure qui est nécessaire pour saturer une cer-

taine quantité de l’acide d’épreuve, il est facile d’en

déduire la proportion de potasse contenue dans une po-

tasse du commerce. Richter, qui a décrit le premier la

manière de faire cet essai, s’est servi de poids pour dé-

terminer les quantités. Mais en opérant ainsi, l’essai

devient plus long et doit être considéré comme une vé-

ritable analyse. Descroizilles fit donc une amélioration

considérable
,
en proposant l’emploi des mesures à la

place de celui des poids. Sa méthode, que les fabricans

avaient mise en usage depuis long-temps
,
est la suivante.

On dissout lo grammes de potasse dans une quantité

d’eau telle, que la dissolution occupe un volume de loo

centimètres cubes; après avoir filtré la liqueur, on en

prend la moitié, c’est-à-dire lOO demi-centimètres eu-
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bes. On sature ensuite cette dissolution par un acide

sulfurique etendu
,
préparé avec 8o grammes d’acide

concentré et une quantité d’eau telle, que la liqueur oc-

cupe un volume égal à o,8 d’un litre. Pour mesurer la

quantité de liqueur d’épreuve qu’on emploie
,
Des-

croizilles se sert d’un vase cylindrique, semblable à une

éprouvette à pieds, et divisé en loo parties, dont cha-

cune a la capacité d’un demi-centimètre cube (ou 7

gramme d’eau distillée). La graduation commence en

haut par o et se termine au fond du vase par 100;

ainsi elle donne immédiatement la mesure de l’acide

employé pour la saturation. Le point de saturation est

déterminé au moyen du papier de tournesol
,
et on re-

tranche un degré de l’acide employé, pour compenser

la sursaturation qui a nécessairement lieu. Mais comme il

s’agit dans cet essai d’arriver au point de saturation

avec le plus d’exactitude possible, chose qui n’est pas

très-aisée
,
Gay-Lussac a proposé quelques changemensà

la méthode de Descroizilles
,
qui la rendent plus exacte

et d’une exécution plus facile. De même que Descroizilles,

Gay-Lussac se sert d’une liqueur d’épreuve faite avec

5 grammes d’acide concentré et la quantité d’eau nécessaire

pour produire un volume de 100 demi-centimètres cubes

(c’est-à-dire 100 divisions de la burette). Pour préparer une
quantité de liqueur d’épreuve qui suffise pour plusieurs

essais, on fait un mélange de 962,09 grammes d’eau

distillée avec 100 grammes d’acide sulfurique distillé,

dont la pesanteur spécifique est de à la tempé-

rature de q- 1 5 degrés. Mais, au lieu d’employer 5 gram-

mes de potasse
,
Gay-Lussac n’en emploie que 4^807 gram-

mes, quantité justement égale à celle de potasse pure et

anhydre qui est neutralisée par 5 grammes d’acide sul-

furique concentré
;
par cet arrangement, on arrive direc-

tement à un résultat tel, que la quantité de potasse pure,

contenue dans la potasse dont on essaie 4i^07 grammes,
se trouve exprimée en centièmes par le nombre de divi

sions vidées Tc’est- à-dire de demi-centimètres cubes').
\ V

Pour peser la potasse, Gay-Lussac recommande de

prendre des échantillons dans difféiens endroits de la
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masse qu’on veut essayer; après les avoir bien mêlés

^

on en pèse 48,07 grammes, puis on en opère la disso-

lution dans une certaine quantité d’eau, par exemple,

dans 3oo centimètres cubes
,
a l’aide d’une cloche à pieds,

étroite et haute, sur laquelle se trouve une marque in-

diquant la capacité d’un demi-litre (ou 5oo centimètres

cubes] d’eau distillée. La potasse étant dissoute, on

ajoute la quantité d’eau nécessaire pour remplir ce vo-

lume d’un demi-litre, on remue bien, et on laisse la

liqueur s’éclaircir. On prend ensuite, à l’aide d’une pi-

pette graduée, 100 demi-centimètres cubes de la dis-

solution limpide (ce qui correspond à 4‘»8o7 grammes
de la potasse dissoute), et après l’avoir introduite dans

un vase de verre approprié, on la mêle avec une infu-

sion de tournesol, de manière qu’elle devient d’un bleu

pur (f). On met ensuite dans la burette loo mesures

(demi-centimètres cubes) d’acide d’épreuve, on en verse

peu à peu dans la dissolution de potasse, qu’on a soin

de remuer constamment, et on continue ainsi jusqu’à

ce que la couleur de la dissolution viré au rouge vi-

neux. Les 44" 8e la potasse se trouvent alors saturés, et

la couleur rouge provient de l’acide carbonique devenu

libre. Arrivé à ce point, l’acide ne doit plus être versé

que par gouttes, et dès qu’en tombant dans la dissolu-

tion il ne produit plus d’effervescence
,
on ne le verse

que par deux gouttes à la fois; on a soin de remuer

avec une baguette de verre après chaque addition, et

de faire avec la baguette un trait sur un morceau de

papier de tournesol. Tant que la liqueur ne renferme

pas un excès d’acide, les traits rouges repassent peu à

peu au bleu. Mais dès qu’il y a excès d’acide, la couleur

vineuse de la liqueur devient pelure d’ognon
, et les

traits rouges faits sur le papier de tournesol persistent.

Il faut ajouter de l’acide jusqu’à ce qu’on ait atteint ce

point. L’excès est évalué de la manière suivante : chaque

(i) L’infiision de tournesol contient quelquefois de l’alcali,

qu’il est nécessaire de neutraliser par de l’acide sulfurique, avec

le plus d’exactitudf* possil)le, et sans qu’elle rougisse.
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trait rouge persistant correspond à deux gouttes d’a-

cide
;
en outre la liqueur ne réagit que quand elle con-

tient trois gouttes d’acide libre; de sorte qu’en repré-

sentant deux gouttes par ~ de mesure de la burette

(
un quart de centième), on retranchera autant de quarts

de mesure qu’on aura de traits rouges, plus i. Ainsi

lorsqu’on a employé 4^ 7 niesures d’acide d’épreuve,

et qu’on a trois traits rouges persistans, on retranchera

pour ces traits de mesure, et ^ pour les deux gouttes

qui ne réagissent point, c’est-à-dire en tout i mesure;

de sorte que la quantité d’acide employé est de 44 t
sures, et le nombre 0,44^ correspond à la proportion

de potasse pure contenue dans la potasse essayée; ou,

en d’autres termes, la potasse renferme 44 r pour 100

de potasse pure.

Pour avoir un résultat encore plus exact, on recom-

mence l’essai. Lorsqu’on connaît la quantité d’acide

qu’il faut pour arriver au point de saturation
,
ce point

peut être déterminé avec plus de précision encore, et

l’essai doit être exact jusqu’à ~ pour loo du poids de

la potasse. I^a pipette graduée et la burette dont on

se sert pour ces expériences, seront décrites dans le

huitième volume.

Oxalate potassique, Bioxalate potassique (sel

d’oseille). Ce sel existe dans plusieurs sucs acides de

plantes, telles que Xoxalis acetosella
y Voxalis corni-

culatUy le riLinex acetosa
y

le rumex acetosella
y

le

géranium acetosum et divers autres. C’est ordinaire-

ment du premier de ces végétaux qu’on l’extrait.

On exprime le suc de la plante
, on le fait bouil-

lir, on le clarifie avec du blanc d’œuf, on le filtre,

puis on l’évapore en consistance sirupeuse, ou jusqu’à

ce qu’il s’y forme une pellicule saline. Le sel se dépose,

au bout de quelques jours, sous forme de cristaux bruns.,

que l’on purifie en les faisant dissoudre dans de l’eau

bouillante, et filtrant la liqueur, qui donne des cristaux

par le refroidissement. Cent livres Voxalis acetosella

en donnent cinquante de suc, dont on n’obtient que

III. 2,7
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quatre onces de sel pur. Ce dernier est préparé en grand

dans la Suisse et dans quelques contrées de rAlleina-

gne. Il a une saveur très-acide, presque mordicante.

Mis sur des charbons ardens, il répand une fumée acide

et piquante, niais ne se charbonne pas. Sousrnis à la

distillation
,

il fournit un liquide acide et jaunâtre, mais

ne donne point d’buile. L’air ne lui fait éprouver aucune

altération. Il contient i3,i pour loo d’eau, dont l’oxigène

est double de celui de la potasse. Il forme volontiers

des sels doubles quand on sature l’excès d’acide

qu’il renferme
,
par une autre base. On s’en sert pour

enlever les taches d’encre. En médecine, il est employé

comme rafraîchissant. On le falsifie quelquefois avec de

la crème de tartre
;
dans ce cas il laisse du charbon

quand on le brûle. Parfois aussi il contient du-bisulfate

potassique
;

mais ce dernier sel est très-soluble dans

l’eau, et donne, en outre, par les sels plombiques ou

barytiques, un précipité insoluble dans l’acide nitrique.

2 ° Quadrojcalate potassique. Si l’on dissout le se!

précédent dans de l’acide bydrochlorique ou nitrique

étendu, et qu’on évapore la liqueur, il se forme un sel

contenant encore un plus grand excès d’acide oxalique,

dans lequel la potasse est combinée avec quatre fois au-

tant d’acide qu’il y en a dans le sel neutre. Ce quadroxa-

late a été découvert par Wollaston, qui n’a pas pu

produire de trioxalate. Depuis, Bérard a prouvé que

le sursel qu’on trouve dans le commerce est assez sou-

vent du quadroxalate. Celui-ci est moins soluble que le

bioxalate. Il contient parties d’eau de cristallisa-

tion, laquelle renferme sept fois autant d’oxigène que

la base.
3** Oxalate potassique neutre. On l’obtient en

neutralisant le précédent par la potasse. Il cristallise

après l’évaporation de la liqueur, s’effleurit par un temps

chaud, et se dissout dans trois parties d’eau froide.

Borate potassique. C’est un sel cristallisable
,
qu’on

a peu étudié encore.

I..orsqu’on fait rougir de l’acide borique avec du car-
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bonate potassique en excès, ii se forme, suivant Arfved-

son ,
du borate bipotassique.

Silicate potassique. Peu de composés chimiques ont

des usages aussi étendus que les combinaisons de Facide

silicique avec la potasse. Si Fon ajoute à de la potasse

en fusion autant d’acide silicique qu’elle peuten dissoudre

àla chaleur rouge-blanc long-temps soutenue, il seforme

du verre., substance généralement connue, qui est trans-

parente, incolore, et insoluble dans Feau et dans les acides.

Cependant la potasse n’est pas la setde base du verre,

sur la fabrication duquel je donnerai des détails à l’ar-

ticle du silicate sodique; on se sert fréquemment aussi

de la soude pour le préparer
:
presque tout le verre

contient, en outre, des silicates calcique et aluminique,

et Fon y trouve parfois aussi du silicate plombique. Il

est difficile d’admettre que les diverses sortes de verre

soient des combinaisons définies. On doit les considérer

comme des dissolutions solidifiées, dont les principes

constituans, à l’état liquide, peuvent varier de plusieurs

manières, et dans lesquels l’acide silicique contient, en

général, i5 à i8 fois autant d’oxigène que la base vi-

trifiée avec lui.

Si Fon fait fondre de Facide silicique avec de plus

grandes quantités de carbonate potassique
,

il produit,

avec dégagement d’acide carbonique, des sels qui se dis-

solvent dans Feau. Une partie d’acide silicique et quatre

d’hydrate potassique étant fondus ensemble
,

et la

masse refroidie lentement, de manière qu’on puisse en

décanter une partie tandis que le reste est déjà solidifié

sur les parois du creuset, on obtient du silicate potas-

sique en cristaux nacrés. Ces combinaisons sont solubles

dans Feau, et les acides en séparent l’acide silicique,

qui tantôt se précipite instantanément, tantôt forme une

gelée. Les anciens chimistes donnaient à ces dissolutions

le nom de liqueur des cailloux.

Les combinaisons de l’acide silicique avec la potasse

n’ont jamais été assez étudiées pour qu’on connaisse les

9.7.
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(lifférens degrés de saturation qu’ils peuvent produire.

Fuchs a dernièrenient étendu les usages économiques

du silicate potassique parla découverte de ce qu’il appelle

le verre soluble
(
wasserglas). On obtient ce corps en fai-

sant fondre ensemble dix parties de carbonate potassique,

quinze de quartz réduit en poudre fine, et une de char-

bon, dans un creuset d’argile réfractaire, à une chaleur

soutenue pendant six heures. Le charbon est ajouté

[)our décomposer l’acide carbonique, que l’acide silici-

que ne chasse pas sans le secours d’un feu ardent et

prolongé. Le résultat de la fusion est un verre plein de

bulles et coloré en gris noirâtre par le charbon excé-

dent. Il attire légèrement l’humidité de l’air, en se fen-

dillant et en prenant un aspect mat. Plusieurs semaines

sont nécessaires pour que ce changement s’opère, quand
le verre est en morceaux; tandis qu’il ne larde pas à

avoir lieu lorsqu’on expose celui-ci à l’air après l’avoir

pulvérisé. Si l’on cherche à le refondre dans cet élat

,

il se boursouffle par l’effet de l’évaporation de l’eau. Si^

après qu’il s’est combiné avec l’eau de l’atmosphère, on

verse dessus de l’eau, celle-ci dissout les sels étrangers qui

se trouvaient dans la potasse, et qui, quand le verre est

dans cet état de division, se présentent librement à

l’action de l’eau, dans laquelle la masse vitreuse propre-

ment dite est insoluble ou peu soluble. Quand on

abandonne la poudre de verre
,
pendant quelques se-

maines, à elle-même, en la remuant une fois par jour,

les sels s’effieurissent, et deviennent encore plus faciles

à enlever par le lavage. I^e verre se dissout complètement

dans l’eau bouillante, quand on le mêle avec quatre

à cinq fois son poids d’eau^ qu’on a préalablement chauf-

fée jusqu’à l’ébullition, et dans laquelle on projette la

poudre de verre par petites portions, en remuant toujours

et làisant constamment bouillir la liqueur; si on y jetait

toute la poudre à la fois, elle s’agglomérerait, et se dissou-

drait ensuite plus difficilement. On continue d’entretenir

l’ébuUition jusqu’à ce que tout ce qui est soluble soit dissous.
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ce qui exige trois à quatre heures. Quand la liqueur com-

mence à se concentrer, il se forme h sa surface une pel-

licule, qui se redissout dès (ju’on la remue. Cette liqueur

présente alors la consistance d’un sirop peu épais. Sa pe-

santeur spécifique est de \^‘ik ^ 1,^5. Elle se conserve

dans des vaisseaux couverts, sans être décomposée par l’air.

Moins concentrée, elle est décomposée par l’acide car-

bonique de l’atmosphère. Elle a une teinte opaline, et

coule difficilement; sa saveur et ses réactions sont al-

calines. Quand sa pesanteur spécifique est de i,‘a5, elle

contient ‘28 pour cent de silicate potassique. Si on con-

tinue a l’évaporer, elle devient visqueuse, de sorte

qu’on peut la tirer en fils comme du verre fondu. Si

on la ftit dessécher complètement
,
à une douce chaleur,

elle durcit et se convertit en une masse vitreuse, inco-

lore, transparente
,
dont la cassure est conchoïde et bril-

lante comme celle du verre, mais qui a moins de dureté;

dans cet état elle n’est point décomposée par l’acide carbo-

nique de l’air. La dissolution aqueuse de cette substance

est précipitée par l’alcool et par de certains sels
,
tels que

le sel marin
,
les carbonates alcalins et plusieurs autres.

EU e a, sous ce rapport, de l’analogie avec divers sels

potassiques à acides métalliques faibles, qui ne se dis-

solvent point dans un liquide contenant du carbonate

potassique, et qui sont peu solubles dans l’eau froide,

mais qui se dissolvent dans l’eau à l’aide d’une longue

ébullition. Les terres alcalines précipitent de la dissolu-

tion une partie de l’acide silicique
,
et les sels qui ont

pour bases deS terres ou des oxides métalliques, le pré-

cipitent en totalité. Le même effet est produit par le sel

ammoniac, mais alors il y a
,
en outre, de l’ammonia-

<|ue mise en liberté dans la liqueur. Fuchs a trouvé le

silicate sec composé de 62 parties d’acide silicique, 26
de potasse et 12 d’eau. Cette composition ne correspond

à aucune proportion chimique déterminée,- et fait sup-

poser que ce qu’on appelle le verre soluble, peut résulter de

plusieurs degrésdesaturation dusilicate potassique. Parmi

ceuxdeces composés (jui sont solubles dans l’eau
,
le meil-
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leur pour les usages économiques est sans contredit celui

qui contient le plus d’acide silicique. Fuchs a fait voir que
la dissolution du verre d’eau est un excellent moyen pour
rendre le bois, les papiers et les tentures employés au

décor des appartemens ou autres lieux habités, difficiles

à enflammer et incapables de propager le feu. On s’en

est déjà servi pour les décorations du théâtre de Munich.

Les étoffes destinées à être peintes sont d’abord enduites

d’un mélange d’une dissolution de verre d’eau pesant

1,24, avec un autre corps insoluble réduit en poudre

fitie par la lévigation, tel que la craie, les cendres

d’os, l’argile, le verre ordinaire ou le verre d’eau. La
poudre d’oxide plombique donne

,
avec cette dissolu-

tion, une masse qui s’écaille et se détache du bois à la

surface duquel on l’étend
,
mais qui est la meilleure qu’on

puisse employer pour enduire les étoffes. Ces enduits ne

durcissent pas au point d’empêcher qu’on roule les étoffes,,

mais ils s’écaillent quand on ploie celles-ci.

Acétate potassique (terre foliée de tartre). On l’ob-

tient en saturant du vinaigre distillé par du carbonate

potassique, et évaporant la liqueur. Celle-ci devient al-

caline pendant l’évaporation, de sorte qu’il faut y ajouter

du vinaigre pour saturer l’excès d’alcali; en même temps

elle prend une couleur jaunâtre, dont on la débarrasse

aisément en la faisant bouillir avec de la poudre de

charbon bien calcinée; le charbon provenant des os brû-

lés est plus propre à cet usage qu’aucun autre. On n’ob-

tient une dissolution parfaitement incolore, qu’en neu-

tralisant l’acide acétique concentré par la potasse

pure. Concentrée jusqu’à consistance de miel
,

puis

évaporée lentement, cette liqueur donne des cristaux

lamelleux. Quand on la fait refroidir rapidement, elle se

prend en un sel pailleté, qui s’humecte à l’air. L’acétate

potassique est soluble dans l’alcool.

Lorsqu’on dissout de l’acétate potassique dans une

grande quantité d’eau, il se moisit et se décompose, jus-

qu’à ce qu’enfîn le résidu consiste uniquement en carbo-

nate potassique.
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Si on distille ce sel avec de l’acide arsénieux, on
obtient, dans le récipient, un liquide visqueux, rou-

geâtre et fétide, qui à l’air libre répand une épaisse fu-

inee arsenicale, entre en ébullition, et finit par brûler

avec une flamme purpurine. Le danger qui accompagne
les expériences sur ce liquide, est cause qu’on ne sait

point encore parfaitement dans quel état l’arsenic et

l’acide acétique s’y trouvent.

Tartrate potassique, i
® Bitartratepotassique (crème

de tartre). Quand un vin acidulé a fermenté, il se dé-

pose
,
au fond et sur les parois des tonneaux

,
une croûte

cristalline, qu’on appelle tartre,^ et qui est rouge ou
d’un jaune-grisâtre, suivant la couleur du vin. Cette

croûte est composée de bitartrate potassique, mêle de

tartrate calcique, de matière colorante, de lie et d’autres

corps qui se déposent pendant la clarification du vin.

On la purifie en la faisant dissoudre dans l’eau bouil-

lante, et laissant refroidir la liqueur saturée, qui donne
des cristaux plus blancs que les premiers.

Le bitartrate potassique a une saveur acide, moins

agréable que celle du bioxalate. Il contient 4 f pour cent

d’eau, qu’on ne peut chasser par la chaleur sans dé-

truire le sel, et dont l’oxigène est égal à celui de la base
,

laquelle est combinée elle-même avec deux fois autant

d’acide que dans le sel neutre. On pourrait considérer

le tartre comme un sel double, dans lequel l’eau et la

potasse constituent les bases. Il se décompose aisément

quand on le chauffe, en exhalant une vapeur qui a une

odeur particulière, acide et piquante, et laissant une masse

de potasse charbonnée et spongieuse qu’il est difficile de

blanchir par la calcination. Soumis à la distillation
,
le

tartre donne une très-grande quantité de gaz acide car-

bonique, du gaz carbure hydrique, de riiiiiie einpy-

reumatique, du vinaigre, et un peu decarbonate annno-

nique. I^a liqueur acide que l’on obtient ainsi est em-

ployée dans les pharmacies, ou elle porte le nom d’es[)rit

j)yrotartrique.

Ce sel est peu soluble. Il exige cp j)arties d’eau froide
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et i 5 tl’eau bouillante pour se dissoudre. Les acides

plus forts que l’acide tartrique ne le décomposent pas

complètement; et tous les sels potassiques dans lesquels

on verse de l’acide tartrique en excès, donnent un pré-

cipité de tartre. Aussi emploie-t-on souvent l’acide tartri-

que pour séparer les sels potassiques des sels sodiques;

toutefois il ne faut pas perdre de vue qu’il existe aussi

un bitartrate sodique, mais qui n’a besoin que de neuf
parties d’eau froide pour se dissoudre.

La crème de tartre qu’on trouve dans le commerce
contient des quantités variables de tartrate calcique;

bucholz en a trouvé i4,3 pour loo dans le tartre qu’il

a examiné. Vauquelin, ayant comparé ensemble plusieurs

sortes de ce sel, reconnut que la quantité de tartrate

calcique varie entre 5 et 7 pour 100. Ce sel ne se sé-

pare pas entièrement quand on satuie le tartre par la

potasse. La crème de tartre est souvent falsifiée avec du

sable, de l’argile et autres substances semblables; mais

cette fraude est facile à reconnaître en traitant le sel

par une lessive alcaline chaude, qui ne dissout pas

ces corps étrangers.

Tartrate potassique neutre (tartre tartarisé).

l)n l’obtient en neutralisant le bitartrate par la potasse.

Il est difficile de le faire cristalliser. Les cristaux ne

contiennent point d’eau combinée
,
mais ils s’humectent

a l’air. Ordinairement 011 évapore la dissolution jusqu’à

siccité. sel se dissout dans quatre parties d’eau

froide, et presque en toutes proportions dans l’eau

bouillante. Il exige parties d’alcool bouillant pour

se dissoudre.

Tartrate borieo-potassique. L’acide tartrique, l’acide

i)ori([ue et la potasse forment ensemble un sel double

|jarticulier
,
qui a reçu le nom de crème de tartre so-

luble. Le code pharmaceutique français prescrit cinq

parties de crème de tartre pour une d’acide borique;

mais, suivant Vogel, on mêle quatre parties de la pre-

mière avec une du second, et l’on verse de l’eau bouil-

lante sur le mélange
J
qui se dissout au bout de quel-
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({Lie temps. On se proeure ainsi un sursel, qui n’est pas

susceptible de cristalliser. En faisant sécher ce sel à

l’air, on obtient une poudre saline qui ne pèse que 4 v
parties au lieu de 5 qu’on avait employées, parce que
l’acide borique laisse échapper son eau, et qu’en se

combinant avec l’acide tartrique excédant delà crème de

tartre, il chasse aussi l’eau que cette dernière contient,

et qui, jointe à la sienne, représente la perte d’une de^

mi-partie en poids. Si l’on évapore la dissolution du sel,

jusqu’à ce qu’elle soit très-concentrée, et qu’ensuite on
la verse bouillante dans un autre vase, elle se prend en

une masse transparente, qui n’attire point l’humidité de

l’air, et qui contient 34 pour loo d’eau; mais cette

dernière s’en évapore facilement. Ce sel a une saveur

et des réactions acides. Il se dissout dans |- de son poids

d’eau froide et dans 4 d’eau chaude. Les acides puissans

ne le décomposent pas plus que ne le fait l’alcool. Le
tartrate potassique neutre produit avec lui du borate et

du bitartrate potassiques. Après avoir été calciné, il

laisse du sousborate potassique, mêlé avec du carbonate

potassique.

Pendant long-temps on ne savait comment considérer

la composition de ce sel. H ne paraît pas vraisemblable

que, dans un sel dont la base est déjà sursaturée d’acide,

un autre acide plus faible puisse partager cette base avec

l’acide plus fort, quoique ce soit cette opinion qui se

soit présentée la première aux esprits; mais on a trouvé

depuis que l’acide borique, de même qu’un grand nombre
d’acides métalliques faibles, a la propriété de se combi-

ner, comme base salifiable, avec des acides plus forts;

d’oLi il suit que le sel en question est un sel double

composé de tartrate potassique et de tartrate d’acide

borique. D’après une analyse de Soubeiran, la compo-
sition de ce sel serait telle que la potasse et l’acide bo-

rique y contiendraient des quantités égales d’oxigène.

Mais ces proportions ne s’accordent point avec les quan-

tités qu’on emploie dans la préparation du sel. Il est

vraisemblable que le bitartrate potassique peut se com-
biner avec l’acide borique dans plusieurs proportions.
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et que Foxigène de cet acide peut être égal à celui de

la potasse, ou double, ou triple de cette quantité; car,

s’il en était autrement, on ne pourrait point obtenir ce

sel double en employant des proportions aussi variables

que celles qui sont indiquées dans les livres, où l’on

trouve prescrit jusqu’à huit parties de tartrate sur une
d’acide borique. Ce sel est employé en médecine.

Pjrotartraie potassique. Il forme des cristaux la-

melleux, ne se combine pas avec un excès d’acide, et se

dissout dans l’alcool.

Citrate potassique. Il est déliquescent, et forme or-

dinairement le principal ingrédient d’un médicament
connu sous le nom de mixture saline.

Malate potassique, Sel neutre; en masse déli-

quescente; Sel acide; en cristaux inaltérables à l’air,

et qui ne sont point solubles dans l’alcool.

Pjromalate potassique. Il donne des cristaux qui

ressemblent à des feuilles de fougère, et qui s’humec-

tent légèrement à l’air.

Benzoate potassique. Il s’humecte à l’air, et se dis-

sout tant dans l’alcool que dans l’eau. Sa saveur est

âcre et salée.

Gallate potassique. C’est un sel cristallisable, dont

on n’a point encore étudié les propriétés.

Mucate potassique. Il est peu soluble dans l’eau,

puisqu’il exige, pour se dissoudre complètement, huit

parties d’eau bouillante; par le refroidissement de la li-

queur, la majeure partie du sel se précipite sous forme

d’une poudre cristalline, à très-petits grains.

Pyromucate potassique. Il cristallise difficilement.

Sa dissolution concentrée se prend
,
par le refroidisse-

ment, en une masse grenue, qui s’humecte à l’air, et

qui est très-soluble dans l’eau et dans l’alcool.

Succinate potassique. Il s’effleurit à la surface quand

on le chauffe, mais s’humecte à l’air froid, et décrépite

sur les charbons ardens.

Forrniate potassique. Il ressemble à l’acétate, mais

n’attire pas autant ([ue lui l’humidité de l’air. En le

préparant, on continue à évaporer la liqueur par l’ébul-
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lition, jusqu’à ce que le sel ne fume plus. Il se solidifie

par le refroidissement.

Cjanate potassique. 11 est très-soluble dans l’eau, et

susceptible de cristalliser.

Le bicyanate potassique est moins soluble, et se

précipite quand on verse un acide dans la dissolution

du sel neutre.

Cyanite potassique. On l’obtient, d’après Wœhler

,

en mêlant exactement parties égales de cyanure ferroso-

potassique anhydre et de suroxiJe manganique, et chauf-

fant le mélange jusqu’au rouge naissant. Liébig forme

avec ce mélange un cône, qu’il allume par le sommet;
la combustion se propage alors dans toute la masse

,
et

l’on obtient du cyanite potassique. On pulvérise la masse

refroidie, et on la fait bouillir avec de l’alcool pesant

0,86
,
qui dissout le sel

;
celui-ci cristallise par le refroi-

dissement de la liqueur. L’alcool qui a déjà donné des

cristaux, est mis en ébullition avec une nouvelle por-

tion de la masse calcinée, et l’on continue ainsi jusqu’à

ce qu’il ne se forme plus de cristaux.

Le sel est décomposé tant par l’eau que par les aci-

des; l’acide cyaneux se convertit alors en acide carbo-

nique et en ammoniaque, par des raisons que j’ai expo-

sées dans le deuxième volume, pag. i54* H cristallise

en lamelles semblables à celles du chlorate potassique;

il a la même saveur que le nitre, ne contient point

d’eau, et peut être fondu à la chaleur rouge, dans des

vaisseaux garantis de l’air et de l’humidité. Si on le

fond avec du potassium
,

il se convertit tranquille-

ment en un mélange de potasse et de cyanure potassi-

que. En le faisant fondre avec du soufre, on obtient un

mélange de sulfate potassique, de sulfocyanure et de

sulfure de potassium.

Séleniate q)Otassique. On l’obtient en mêlant intime-

ment et faisant détoner une partie de sélénium avec deux

de nitre, dissolvant le résidu dans l’eau, et faisant

cristalliser la liqueur. T^e séléniate potassique ressemble
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parfaitement au sulfate, et, comme lui, ne contient

pas d’eau de cristallisation.

Sélénite potassique, Sèlénite neutre. Ce sel se

dissout dans l’eau, prescfue en toutes proportions. La
dissolution, évaporée jusqu’à consistance de miel, se

couvre d’une croûte saline composée de petits grains

cristallins dont je n’ai pu déterminer la forme. Ces

grains se déposent aussi au fond du vase. On n’obtient

point de cristaux pendant le refroidissement de la li-

queur, qui se réduit, par une évaporation prolongée,

en une masse inégale et raboteuse, légèrement déliques-

cente. Chauffée jusqu’au rouge naissant, cette masse

entre en fusion; elle est alors jaunâtre, mais elle devient

blanche en se refroidissant. Le sel n’est pas soluble dans

l’alcool.

‘1 ^ Bisélénite potassique. 11 ne cristallise qu’avec

lenteur, après que la masse a acquis la consistance d’un

sirop peu épais, et donne, pendant le refroidissement,

des cristaux pennlformes, qui finissent par remplir la

masse entière, de manière qu’elle se fige. Il attire l’hu-

midité de l’air, se dissout en petite quantité dans l’al-

cool, et abandonne son excès d’acide lorsqu’on le tient

pendant long-temps à la chaleur rouge.

3” Quadrisélénite potassique. Ce sel n’est pas sus-

ceptible de cristalliser. Après avoir été desséché, il re-

passe très-promptement à l’état liquide.

Arséniate potassique. Arséniate neutre. On l’ob-

tient en neutralisant l’acide arsenique par la potasse. Il

forme une masse saline non cristallisable et déliques-

cente. Ce sel se prépare aussi en faisant fondre de l’a-

cide arsénieux avec de l’hydrate potassique, opération

pendant laquelle l’acide arsénieux s’oxide aux dépens de

l’eau
,
avec dégagement de gaz hydrogène; vers la fin de

l’opération, on obtient quelquefois de l’arsenic métal-

lique.

Biarséniute potassique. On l’obtient en ajoutant

à la dissolution du sel précédent de l’acide arsenique en
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quantité égale à celle qu’il contient déjà, ou, si l’on

Ignore cette quantité, jusqu’à ce qu’un morceau de pa-

pier de tournesol plongé dans la liqueur, conserve une

teinte rouge après avoir été séché. Quand on évapore la li-

queur, elle donne de beaux cristaux très-volumineux,

dont la forme primitive est l’octaëdre à base carrée. Ces

cristaux sont inaltérables à l’air. Si on les dissout dans

l’eau, la liqueur ainsi obtenue rougit le papier de tournesol,^

mais celui-ei redevient bleu quand on fe sèche. La dis-

solution ne précipite pas les sels terreux, parce que les

surarséniates terreux sont solubles dans l’eau. On ob-

tient également ce sel, en mêlant du niti'e avec un poids

égal au sien d’acide arsénieux, chauffant la masse jus-

qu’au rouge, la dissolvant dans l’eau et faisant évaporer

la liqueur, pour qu’elle cristallise. Les cristaux contien-

nent une quantité d’eau de cristallisation dont l’oxigène

est à celui de la base comme 2:1.
Arsénite potassique. Pour se le procurer, on met

de l’acide arsénieux en digestion avec de la potasse,

dont on emploie une quantité suffisante à la saturation de

l’acide. Par l’évaporation, la liqueur se réduit en une

masse saline, mais on ne peut obtenir ce sel cristallisé.

Chromate potassique, i® Chromate neutre. Il est

d’un jaune citrin
,
et devient rouge quand on le chauffe;

mais il reprend sa couleur jaune par le refroidissement.

Evaporé lentement
,

il cristallise. Il a beaucoup de

tendance à s’effleurir, et forme une masse saline jaune,

quand on le dessèche rapidement. Il a une faculté co-

lorante si puissante que
,

d’après les expériences de

Thomson, il donne une teinte jaune très-sensible à qua-

rante mille fois son poids d’eau, et que, quand on le

mêle avec vingt fois son poids de nitre, qu’on dissout

le mélange dans l’eau, et qu’on évapore la liqueur jus-

qu’à ce que le nitre cristallise, celui-ci prend une cou-

leur jaune aussi intense que celle du chromate lui-même.

Il a une saveur désagréable, amère, qui se fait sentir

dans la bouche pendant vingt-quatre heures. Il se dis-

sout en toutes proportions dans l’eau bouillante, et 100
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parties cFeau à 4- i5 degrés en dissolvent 48 3 de ce sel.

On profite de cette solubilité pour l’obtenir assez pur,

en fondant du fer chromé avec du nitre, dissolvant la

masse fondue et faisant cristalliser le nitrate potassi-

que. Il est insoluble dans l’alcool. Il entre très-difficile-

ment en fusion, meme à une haute température, et

offre un éclat vert tant qu’il est fondu.

2 ® Bichromate potassique. Il a une couleur orange

très-foncée. Sa saveur est métallique et amère. L’eau à

4- i5 degrés en dissout de son poids. L’alcool ne le

dissout point. Chauffé jusqu'au rouge, il se fond en une

masse transparente, rouge, qui devient orange et trans-

lucide, pendant le refroidissement. Il détone faiblement

avec les corps combustibles.

Moljbdate potassique. Il est très-soluble dans l’eau,

et donne des cristaux inaltérables à l’air. Il a une saveur

métallique, astringente. Les acides en précipitent un
sursel, qui est soluble dans quatre parties d’eau bouil-

lante, entre facilement en fusion, et présente une cou-

leur jaune après le refroidissement. Si l’on fait arriver

un courant de chlore dans une dissolution concentrée

de molybdate potassique, il se forme du chlorite potas-

sique, et il se précipite une poudre saline blanche, qui

paraît être du bimolybclate potassique. Il est très-peu

soluble dans l’eau froide, mais se dissout instantanément

dans l’eau bouillante. La liqueur, en se refroidissant,

dépose un sel contenant un plus grand excès d’acide,

et qui ne se dissout pas dans l’eau bouillante.

Tungstate potassique. On l’obtient en faisant dis-

soudre de l’acide tungstique dans une dissolution bouil-

lante de potasse : le sel se précipite par l’évaporation

,

sous forme d’une poudre blanche, ou en petits cristaux.

Il a une saveur brûlante, alcaline, est très-soluble dans

l’eau, et attire l’humidité de l’air. En versant un acide

dans sa dissolution, il s’en précipite du surtimgstate

potassique. Ce dernier sel est soluble dans vingt fois

son poids d’eau bouillante. ‘Il a une saveur acide parti-

culière, et rougit le papier de tournesol. Scheele le
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regarda d’abord comine de i’acide tungstiqiie pur.

Antimoniate potassique. Le procédé le plus facile

pour l’obtenir consiste à mêler et faire détoner une par-

tie d’antimoine ou de sulfure antimonique avec six par-

ties de nitre. On commence par laver la masse à l’eau

froide, puis on la fait bouillir avec de l’eau; après une

ébullition prolongée, le résidu se trouve décomposé.

L’eau dissout un sel neutre, et laisse un sursel inso-

luble. La dissolution aqueuse est incolore. Elle a une
saveur faible, métallique

,
mais qui n’a rien d’alca-

line, quand la masse a été bien lavée au commence-
ment; aussi à peine réagit-elle à la manière des alca-

lis. Quand on l’évapore jusqu’à consistance de miel, il

se forme à sa surface une pellicule mince de petits grains

cristallins, et si on la laisse alors refroidir, elle se prend

en une masse saline blanche; mais si, au lieu de la re-

tirer du feu, on continue à l’évaporer, elle se dessèche

en une masse d’un jaune de miel, transparente, crevée

ça et là, et qui redevient blanche quand on chasse toute

l’eau qui s’y trouve encore contenue. Cette masse ne se

dissout que lentement dans l’eau froide; mais l’eau bouil-

lante la dissout promptement et en totalité. Tous les acides,

même l’acide carbonique, font naître dans la dissolu-

tion, un précipité qui est du hiantiinonialepotassique.

Lorsqu’on prépare de l’antimoniate neutre, on obtient

aussi ce biantimoniate sous forme d’un résidu insoluble

dans l’eau bouillante. On trouve dans les pharmacies une

préparation que l’on appelait autrefois chaux cVaiitU

moine lacée qu’on se procure en faisant rougir une

partie de sulfure antimonique avec deux de nitre, et la-

vant le résidu avec de l’eau froide. Elle contient du sur-

antimoniate et du surantimonite potassiques. J^a phar-

macopée suédoise prescrit de ne pas faire fondre la masse

pendant la préparation; sans cette précaution l’acide nitri-

que non encore décomposé, serait chassé par l’acide an-

timonique, et il se formerait un sel neutre, dont la

plus grande partie se dissoudrait pendant le lavage.

Antiinonile potassique. On obtient ce sel en faisant
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fondre de l’acide antimonieux avec un excès d’hydrate

on de carbonate potassique
,

versant de l’eau sur la

masse fondue, lavant à plusieurs reprises, avec de l’eau

froide, le résidu insoluble et le faisant ensuite bouillir

dans l’eau. Presque tous les acides métalliques qui sont

peu solubles dans l’eau, coinnie lés acides antiinonique,

tungstique et tantalique, forment, en se combinant avec

la potasse, des composés qui ne sont presque pas solu-

bles dans un liquide contenant un excès d’alcali, en

sorte qu’on peut en séparer ce dernier par le lavage.

Le résidu abandonne ensuite à l’eau dans laquelle on le

fait bouillir, un sel neutre qu’on ne peut faire cristal-

liser par l’évaporation, mais qui se réduit peu à peu en

une masse jaune, susceptible de se dissoudre dans l’eau,

et douée d’une saveur a la fois alcaline et métallique.

Les acides, meme l’acide carbonique, précipitent de

cette dissolution un surantimonite potassique

^

qui est

décomposé par un excès d’acide.

Hjpantimonite potassique. C’est un sel grenu
,
peu

soluble dans l’eau, dont j’ai déjà parlé en traitant de

l’oxide antimonique.

Tellurate potassique. Il ne se dissout que difficile-

ment dans l’eau froide; mais l’ébullition augmente sa

solubilité, et il se précipite, par le refroidissement, sous

forme d’une poudre blanche, sans marques sensibles de

cristallisation. Quand on fait fondre un mélange de nitre

et d’oxide tellurique, l’acide nitrique est chassé, et l’on

obtient une masse d’un blanc d’émail
,
qui est très-peu

soluble dans l’eau froide. Si l’on fait dissoudre ce sel

dans de l’eau bouillante, et qu’on verse quelques gouttes

d’acide nitrique dans la liqueur, il se forme un précipité

blanc, qui rougit le papier de tournesol et donne de

l’eau quand on le soumet à la distillation. C’est du sur-

tellurate potassique. Suivant Magnus, le tellurate ob-

tenu par la détonation du tellure avec le nitre est tota-

lement insoluble dans l’eau et dans les acides, et l’on est

obligé de le fondre avec un alcali pour le rendre solu-

ble dans l’eau. Le sel neutre et le sursel sont très-faci-
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lement décomposés, à une douce chaleur, par le char-

bon, qui les convertit en tellurure de potassium.

Tantalate potassique. Pour obtenir ce sel, on fait

fondre de l’acide lantaîique avec du carbonate potassi-

que, après quoi on réduit la masse en poudre, et on la

traite par l’eau. Celle-ci s’empare de l’excès du carbo-

nate alcalin dans la dissolution duquel le tantalate po-

tassique est presque insoluble. On lave le résidu
, à plu-

sieurs reprises, avec un peu d’eau froide, et on le fait

ensuite dissoudre dans l’eau bouillante. En évaporant la

dissolution dans un appareil distillatoire, on obtient une

masse saline
,
mais il ne se forme point de cristaux.

Cette masse est susceptible de se redissoudre dans l’eau.

Elle a une saveur faible, désagréable, légèrement métalli-

que. Sa dissolution est précipitée par tous les acides,

même par l’acide carbonique.

'ritanate potassique. On l’obtient en mêlant du car-

bonate potassique, finement pulvérisé, avec de l’acide

titanique, et faisant fondre le mélange, dans un creuset

de platine, jusqu’à ce qu’il ne s’en dégage plus de gaz.

Si le sel alcalin a été mis en excès, on trouve, après le

refroidissement, deux couches distinctes, dont la supé-

rieure est du carbonate, et l’inférieure du titanate po-

tassique. Ce dernier sel est décomposé par l’eau
,
qui

dissout la plus grande partie de l’alcali
,
et laisse l’acide

titanique combiné avec une moindre proportion de po-

tasse. Si Ton fait fondre ensemble, au chalumeau, de

l’acide titanique et du carbonate potassique, en pro-

portions convenables pour produire du titanate po-

tassique, on obtient un globule limpide et jaune, qui

cristallise en un verre gris foncé, mais qui
,
au moment

de se solidifier, et quand il a déjà cessé d’être rouge,

s’échauffe de nouveau jusqu’au rouge- vif, par la mise

en liberté du calorique latent.

Uranate potassique. Pour avoir ce sel, on précipite

un sel uranique par de la potasse caustique en excès. 11

se présente sous forme d’une poudre jaune, qui, à la chaleur

rouge, perd son eau decristabisation et devient d’un rouge

JII. %%
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jaunâtre. Il se forme aussi quand on fait fondre de

l’oxide uranique avec du carbonate potassique, et qu’en-

suite on enlève fexcès de ce dernier par le lavage.

Manganale et oxiinanganate potassiques (caméléon

minéral des anciens chimistes). On les obtient en mêlant

exactement parties égales d’oxide manganique et d’hydrate

potassique, et exposant le mélange, pendant quelque temps,

à l’action simultanée de l’air et d’une légère chaleur rouge,

dissolvant la masse, après qu’elle s’est refroidie, dans une

très-petite quantité d’eau, décantant ladissolution limpide,

qui est rouge, et qu’il faut bien se garder de filtrer à

travers du papier, et l’évaporant de suite jusqu’à ce qu’on

y voie paraître de petites aiguilles cristallines. On la re-

lire alors du feu et on l’abandonne au repos dans un en-

droit chaud. On obtient ainsi des aiguilles qui ont six à

huit lignes de long, et qui sont d’un pourpre foncé. C’est

l’oximanganate (potassique. Ce sel ne s’altère point à l’air,

et on peut le conserver sous forme sèche. Il aune saveur

d’abord douce, puis astringente. Il donne à l’eau dans la-

quelle on le dissout, une très-belle couleur purpurine, qui

,

par l’addition d’une quantité variable d’eau
,
peut passer

jusqu’au rouge ponceau. Il ressemble au carmin pour

la beauté et l’intensité de la couleur. Très-peu de ce sel

suffît pour donner une forte teinte rouge à une grande

quantité d’eau. I^orsqu’on emploie une plus grande quan-

tité d’alcali pour le préparer, on obtient une dissolution

verte. La même chose arrive quand on ajoute, à une dis-

solution un peu concentrée du sel
,
une certaine quantité

de dissolution concentrée d’hydrate potassique. La couleur

passe au vert par le violet foncé, le bleu indigo et le bleu

pur. La combinaison verte réagit toujours à la manière des

alcalis. Aussi i’avait-on regardée comme un soussel
;
mais

d’après les expériences de Mitscherlich
,
la combinaison

verte est du manganate potassique. Si l’hydrate potassique

qu’on ajoute est étendu d’eau, il ne s’opère aucun chan-

gement de couleur, avant que l’on commence à remuer

le liquide; mais alors la teinte devient verte en passant

par les mêmes nuances. Quand on prépare un caméléon

avec trois parties d’hydrate potassique et une d’oxide
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manganique, on obtient une dissolution verte, qui prend

une couleur rouge quand on la chauffe jusqu’à l’ébulli-

tion, reste rouge apres s’être refroidie, mais passe au

vert aussitôt qu’on la remue. Chevillot et Edwards, qui

les premiers ont observé ces phénomènes et qui n’ont

connu qu’un seul acide du manganèse, les expliquaient

en disant que la dilution, de même que l’action de la cha-

leur, tend à maintenir la potasse libre à l’état d’hydrate dans

la liqueur, et, par conséquent, en simple mélange avec le

sel neutre; mais que, quand la potasse est concentrée,

ou qu’on l’a'gite avec la dissolution du sel neutre, une
partie de cet alcali abandonne son eau, pour s’unir au

sel neutre et produire le soussel vert. Ils ont supposé

que la même cause faisait que la liqueur verte devient

rouge quand on y ajoute un acide qui s’empare de la

potasse en excès; mais, d’après Mitscherlich
,

l’acide

ajouté décompose l’acide manganique en oxide mangani-

que et en acide oxirnanganique. Si l’on fait chauffer des

cristaux d’oximanganate dans un appareil distillatoire,

ils dégagent du gaz oxigène, et l’on obtient une masse

noire, de laquelle l’eau extrait du manganate vert, en

laissant de l’oxide manganique indissous.

L’oximanganate potassique est facilement décomposé

par les corps combustibles, qui réduisent son acide àl’état

d’oxide manganique ou manganeux. Sous ce rapport, ce sel

ressemble auxnitratesou aux chlorates. Il suffit de l’exposer

seul à une chaleur de -h sSo à + 235 degrés, pour qu’il

donne du gaz oxigène, avec une sorte de décrépitation.

Chauffé dans du gaz hydrogène, il se décompose facile-

ment; la décomposition est complète à + i6o degrés,

et donne pour produit un mélange d’hydrate potassique

et d’oxide manganeux. Si on le fait chauffer rapidement

dans le gaz, la décomposition s’opère avec dégagement

Vie lumière. Le phosphore détone vivement avec lui à

-t- degrés, ou même quand on broie les deux corps

ensemble dans un mortier. Le soufre, mêlé à parties

égales avec l’oxi-manganate potassique
,

produit
, à

-f- ï'j'j degrés, une explosion accompagnée de flamme.

28.
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En frottant ce sel avec du soufre, il se produit des déto-

nations partielles et moins fortes. Le charbon
, l’arsenic

et lantimoine ne brûlent que quand on fait chauffer le

mélange.

Par la voie humide, ces sels sont décomposés par

toutes les matières organiques, par le papier à travers

lequel on essaie de les fdtrer, par la matière extractive

dissoute dims Feau
,
par les acides végétaux, et par la

poussière de Fair; de sorte que leur dissolution, aban-

donnée à Fair libre, dans un vase ouvert, perd sa cou-

leur au bout de quelque temps, et donne un précipité

jaune, qui paraît être de Foxide manganoso - manga-

nique. Ce changement n’a pas lieu quand la dissolution

est exempte de matières organiques, et conservée dans

des flacons propres, munis de bouchons de verre. Tous

les métaux, autres que les métaux nobles, même le mer-

cure, décomposent les acides de ces sels; l’alcali est

mis en liberté, et absorbe l’acide carbonique de Fair.

En dissolvant de Foximanganate potassique dans de

l’acide sulfurique concentré, on obtient, sans déga-

gement de gaz oxigène
,

et sans qu’il se forme un

précipité, une liqueur d’un vert-olive foncé. Lorsqu’on

étend cette liqueur d’eau, qu’on y ajoute par petites por-

tions, elle passe au jaune clair, puis au rouge de feu,

au beau rouge, à Fécarlate, et enfin, par addition d’une

grande quantité d’eau, au pourpre, couleur naturelle du

sel. Celui-ci se dissout dans l’acide nitrique concentré,

auquel il communique une teinte rouge. L’acide pbos-

pbori(|ue concentré ne le dissout que lentement; la

dissolution est verte, et devient rouge quand on l’étend

d’eau. Ces dissolutions dans les acides ne sont pas du-

rables; elles ne tardent point à dégager de Foxigène

lorsqu’elles sont concentrées, et l’on finit par obtenir un

sel potassique et de Foxide manganique. Le dégagement

de gaz oxigène produit par une dissolution de manga-

nate potassique dans l’acide nitrique étendu de trois fois

son poids d’eau, n’est entièrement terminé qu’au bout

d’un mois. La nature de ces sels sera mieux connue lorsque

Mitscberlicb aura terminé les expériences, dont il s’occupe.
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C. Sulfosels de polassiitm.

Sulfhjdrate potassique (hyclrosiilfate de potasse).

Cette combinaison peut être produite tant par la voie

sèche que par la voie humide. Pour l’obtenir par la

voie sèche
, on fait chauffer du potassium dans du gaz^

sulfide hydrique en excès : le métal brûle, d’après les

expériences de Gay - Lussac et Thénard ,
avec une

flamme vive; une partie du gaz sulfide hydrique se dé-

compose, et son hydrogène est mis en liberté, tandis

que l’autre portion
,
qui reste intacte, se combine avec

le sulfure de potassium produit. Il est plus facilede préparer

le sel de la manière suivante : on introduit du carbonate po-

tassique anhydre dans une cornue tubulée, et on fait ar-

river un courant de gaz sulfide hydrique dans la cornue;

lorsque ce gaz a chassé l’air atmosphérique, on chauffe

la cornue jusqu’à ce que le sel commence à rougir; il

est décomposé par le courant continu de gaz, la masse

devient noire et entre en ébullition, ce qui continue

tant qu’il reste encore du carbonate potassique non
décomposé. On chauffe ainsi la masse dans le gaz

sulfide hydrique jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus

d’eau avec le gaz qui s’échappe, ou jusqu’à ce que l’é-

bullition cesse; après quoi on continue à faire arriver le

gaz jusqu’à ce que l’appareil soit refroidi. Le sel qui,

dans l’état de fusion, était noir, devient blanc après le

refroidissement, ou, si l’appareil n’avait pas été bien

purgé d’air, légèrement jaunâtre et cristallin. Le sulfure de

potassium y est combiné avec le sulfide hydrique dans

une proportion telle, que ces deux corps contiennent

une égaie quantité de soufre.

Par la voie humide on prépare ce sel de la manière

suivante : on verse une dissolution d’hydrate potassique

pur et exempt d’acide carbonique, dans une cornue

tubulée
,
d’où l’on chasse l’air atmosphérique par le

moyen d’un courant de gaz hydrogène; après quoi l’on

fait arriver du gaz sulfide hydrique dans la liqueur
, ^

jusqu’à ce que celle-ci n’en absorbe plus. Alors on
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substitue à ce gaz du gaz hydrogène pur, et Fou éva-

pore, toujours au milieu du courant d’hydrogène, et

le gaz sulfide hydrique en excès, et Teau
,
jusqu’à ce

que le résidu ait acquis une consistance sirupeuse. A
cette époque, on houche la cornue pleine de gaz hydro-

gène, et on la laisse refroidir lentement. Si l’air en a

été totalement exclu, la liqueur est parfaitement inco-

lore; mais si l’air a eu accès dans l’appareil, elle con-

tient une petite quantité de bisulfure de potassium,

qui la colore en jaune pâle. La combinaison pure

cristallise en gros prismes incolores
, à quatre ou

six pans, terminés par des sommets à quatre ou six

faces. Elle a une saveur âcre, alcaline, amère. Elle attire

l’humidité de l’air, et s’y convertit en un liquide siru-

peux
,
qui colore la plupart des corps en vert; mais cette

couleur ne tarde pas à disparaître. Elle se dissout faci-

lement dans l’alcool. Les acides et les sulfides métalli-

ques pulvérulens en chassent le gaz sulfide hydrique avec

effervescence. Le soufre en poudre, mis en contact avec

une dissolution concentrée de ce sel, en dégage aussi

peu à peu le sulfide hydrique, et alors la sulfobase passe

à l’état de persulfure de potassium. D’après les expé-

riences de Thénard, le soufre dégage, à l’aide de la cha-

leur, le sulfide hydrique sous forme dé gaz; et récipro-

quement, quand on fait arriver un courant de gaz sulfide

hydrique dans une dissolution étendue et froide de per-

sulfure de potassium, le soufre se précipite, du moins
en partie.

Sulfocarhonate potassique. La manière la plus fa-

cile d’obtenir ce sel, consiste à dissoudre du sulfure de

potassium dans très-peu d’alcool
,
et à verser du sulfide

carbonique dans la liqueur, jusqu’à ce qu’il y en ait un

excès. Elle se partage en trois couches
,
dont la plus in-

férieure, qui a la consistance de sirop, est le sulfocar-

bonate; tandis que la seconde est formée par le sulfide

carbonique en excès, et la première par une dissolution

de sulfure de potassium, de soufre et de sulfide carbo-

nique. On obtient aussi ce sel en mêlant du sulfide car-
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bonique en excès avec une dissolution concentrée de

sulfure de potassium obtenu par la décomposition du
sulfate potassique au moyen du charbon

,
et faisant di-

gérer le mélange dans une bouteille qui en soit pleine

,

et qu’on a soin de bien bouclier, h une température de

+ 3o degrés, jusqu’à ce que le sulfure de potassium

soit saturé. Lorsqu’on emploie de la potasse caustique,

la combinaison s’opère difficilement, et la liqueur con-

tient en même temps du carbonate qui s’est formé simulta-

nément. La dissolution concentrée deceselestd’un orange

foncé, presque rouge. Evaporée à -t- 3o degrés, jusqu’à

consistance de sirop, elle donne, par le refroidissement

,

un sel cristallin, jaune, qui attire promptement l’humi-

dité de l’air et tombe en déliquescence. Si on expose ce

sel jaune à une chaleur de 6o à + 8o degrés, il perd

sa texture cristalline, avec son eau de cristallisation,

et prend une couleur plus foncée tirant sur le rouge.

Chauffé dans un appareil distillatoire, il ne donne aucun
produit volatil

,
mais entre en fusion au rouge naissant,

et devient noir; après le refroidissement, il est d’un

brun foncé. L’eau en extrait le trisulfure de potassium,

et laisse du charbon, sous forme d’une poudre noire.

Ce sel est peu soluble dans l’alcool
,
qu’il colore cepen-

dant en orange. L’alcool peut donc servir à dépouiller

le sulfocarbonate potassique des degrés supérieurs de

sulfuration du pota,ssium qui peuvent se trouver mêlés

avec lui.

Sulfbcyanhydrate potassique. On l’obtient, d’a-

près les expériences de Zeise, en mêlant le sel ammo-
nique correspondant avec moins de potasse caustique

qu’il n’en faut pour le décomposer
,
débarrassant ensuite

le mélange de l’ammoniaque, en le plaçant dans le vide

au-dessus d’une capsule contenant de l’acide sulfurique,

puis ajoutant une nouvelle quantité de potasse, et con-

tinuant ainsi jusqu’à ce qu’on soit arrivé au point oii la

décomposition est complète. On évapore ^ensuite la li-

queur à siccité, dans le vide, sur du chlorure calcique.

C’est un sel incolore, cristallin et soluble tant dans l’eau

que dans l’alcool.
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Siilfarséniate potassique, Sulfarséniate neutre^
Le meilleur moyen de Tobtenir consiste à décomposer
Farseniate potassique neutre par le gaz sulfide hydrique.
Evaporée dans le vide, la liqueur laisse une masse vis-

queuse, jaunâtre, qui offre quelques traces de cristalli-

sation et ne se dessèche pas complètement. A Fair, elle

se maintient liquide pendant quelque temps; mais en-

suite elle se prend en une masse cristallisée, dans la-

quelle on peut distinguer des tables rhomhoïdaies. Si Fon
évaporé à Fair la dissolution saline qu’on obtient en
faisant réagir du sülfhydrate potassique sur un excès

de sulfide arsenique
,
elle se couvre d’abord d’une pelli-

cule de soufre, puis dépose une croûte rouge, et finit

par se convertir en un sirop très-épais, qui ne contient

plus de sulfide arsenique en excès. Desséché complète-

ment, ce sel est d’un jaune citrin. A l’air, il se ramollit

peu à peu
,
et devient visqueux.

2 O Sulfarséniate sesquipotassique. 11 se produit

quand on verse de l’alcool dans la dissolution du sel

neutre, qui devient d’abord laiteuse, et dépose ensuite

un liquide oléagineux, lequel est une dissolution con-

centrée du sel basique* Ce sel est déliquescent, prend
une texture cristalline-rayonnée lorsqu’on le fait sécher

à une douce chaleur, mais s’humecte de nouveau à Fair.

3® Bisulfarséniate potassique. H reste en dissolu-

tion dans l’alcool
,
quand on prépare le précédent. On

ne le connaît point sous forme solide; car, lorsqu’on

Févapore, il subit le genre de décomposition dont j’ai

parlé dans le volume précédent (pag. 44c>)*

[f Sulfarséniate potassique sursaturé. On l’obtient

eu précipitant le sulfarséniate neutre par l’acide carbo-

nique, ou en décomposant Foxisel acide par du gaz sul-

fide hydrique qui précipite le sel sursaturé. C’est une

poudre jaune, qui, bien lavée, se compose de 97,1 par-

ties de sulfide arsenique et 2,9 de sulfure potassique.

Suifarsénitepotassique

.

Ce sel prend naissance quand
on dissout du sulfide arsénieux dans du sülfhydrate po-

tassique, à la température ordinaire de l’air, jusqu’à ce

que tout le sulfide hydrique soit dégagé. La dissolution
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contient du bisulfarsénite potassique. Elle se trouble par

l’évaporation, même à la température ordinaire, et dé-

pose une poudre brune
,

qui est de l’hyposulfarsénite

potassique. On ne peut donc point obtenir le bisulbir-

sénite à l’état solide, en ayant recours à l’évaporation.

Mais si l’on fait fondre du sulfarséniate potassique neu-

tre dans un appareil distillatoire, il se dégage du soufre,

et il reste du sulfarsénite neutre, sous forme d’une masse
fondue, de couleur foncée, qui devient jaune après le

refroidissement. En dissolvant cette masse dans l’eau,

elle éprouve le même genre de décomposition que quand
on cherche à évaporer la dissolution du sel, et se con-

vertit, avec précipitation d’une poudre brune, en sous-

sulfarséniate potassique. Si l’on mêle une dissolution

aqueuse de ce sel avec de l’alcool, il se précipite, dans

le premier moment, un sel blanc, qui est un sulfarsé-

nite sesquipotassique, et se rassemble au fond de la liqueur,

sous forme d’un sirop, qui devient en peu de temps
d’un brun foncé etdépose du soussulfure d’arsenic. Quand
on fait fondre, dans une cornue, du carbonate potassi-

que avec un excès de sulbde arsénieux , à une chaleur

suffisante pour chasser l’excédant du sulfide, on obtient

un sursulfarsénite potassique
,
qui est décomposé par

l’eau, laquelle dissout du bisulfarsénite, et laisse un sel

contenant un plus grand excès encore de sulfide arsé-

nieux.

Hjposulfœrsénite potassique. Quand on fait bouillir

du sulfide arsénieux avec une dissolution un peu con-

centrée de carbonate potassique, et qu’on filtre la li-

queur encore bouillante, il passe un liquide incolore,,

qui, après le refroidissement, et dans l’espace de douze

heures, dépose, en grande quantité, une matière par-

faitement semblable à du kermès minéral. Cette substance

est l’hyposulfarsénite potassique. Par elle-même, elle est

soluble dans l’eau, tant que celle-ci ne contient point

de sulfarséniate potassique. C’est pourquoi onia rassemble

sur un filtre, et, après que le liquide s’est écoulé, on
la lave à plusieurs reprises, avec une très-petite quan-
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tité cl’éau. Elle ne tarde pas à se gonfler, devient géla-

tineuse, et donne” une teinte fauve au liquide qui filtre.

Mais le sel se précipite de nouveau lorsqu'on reçoit cette

eau de lavage dans la liqueur qui a déjà traversé le fil-

re; on verse alors une nouvelle quantité d’eau sur le

sel. La dissolution qui passe est, en masse, d’un beau
rouge foncé. Lorsqu’on l’évapore, elle se prend en gelée

avant de se dessécher, effet qui tient probablement à du
sulfarséniate qu’elle renferme, et qui enlève à l’hypo-

Elle sulfarsénite l’eau dans laquelle il est dissous,

finit par se dessécher en une masse rouge et trans-

lucide. Cette dissolution contient un soussel. Sur le

filtre reste une poudre d’un brun foncé, tout-à-fait in-

soluble dans l’eau, qui est du bihjposulfarsénite potas-
sique. Quand on chauffe cette poudre, elle entre aisé-

ment en fusion, ne donne aucun produit volatil, et

laisse une masse translucide, d’un rouge foncé, inso-

luble dans l’eau. La potasse caustique la dissout avec

les mêmes phénomènes que le sulfide hyparsénieux.

Suifomoljbdatepotassique. Voici quel est le meilleur

procédé à suivre pour se procurer ce sel. On mêle du
carbonate potassique avec un peu plus de soufre qu’il

n’en faut pour donner naissance au persulfure de po-

tassium, et avec un peu de charbon en poudre, afin de

décomposer le sulfate potassique qui se forme en même
temps; on ajoute à ce mélange un grand excès de sulfure

molybdique naturel, réduit en poudre, puis on met le

tout dans un creuset de Hesse, en le couvrant avec de

la poudre de charbon, et on le chauffe d’abord assez

doucement pour qu’il se produise un sursulfure de

potassium, ce qui n’exige pas la chaleur rouge. Lors-

qu’on ne voit plus brûler de soufre sur la jointure du
couvercle et du creuset, on pousse la chaleur jusqu’au

rouge, et on soutient cette température, tant que l’air

qui s’élève du fourneau sent l’acide sulfureux. L’excès

de soufre produit du sulfide molybdique, qui chasse le

soufre excédant du sursulfure, d’où résulte l’odeur d’acide

sulfureux que répand le creuset en ignition. On élève
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ensuite la température jusqu’au rouge blanc, et l’on

continue ainsi pendant trois heures. La masse refroidie

est noire, poreuse et non fondue; elle s’échauffe légè-

rement avec l’eau, et donne une dissolution d’un rouge

foncé, qui est tout-à-fait opaque. On l’évapore à + 4^
degrés dans un verre cylindrique, et l’on met sur du pa-

pier gris les cristaux d’un rouge foncé qui s’y forment.

Lorsque le papier a absorbé l’eau-mère, ces cristaux,

vus par réflexion, offrent un éclat métallique du plus

beau vert, tout-à-fait semblable à celui des ailes de

plusieurs insectes du genre lytta. Ils représentent

des prismes à quatre ou huit pans, terminés par des

sommets dièdres, dont les facettes presque triangulaires

ressemblent, au premier coup-d’œil, à un amas d’octaè-

dres. La dissolution de ces cristaux dans l’eau a une

belle couleur rouge, semblable à celle d’une dissolution

très-concentrée de bichromate potassique. I^orsqu’elle a

été saturée à chaud, le sel cristallise, par le refroidis-

sement
,

en petits prismes quadrilatères
,

à arêtes

tronquées transversalement, qui sont d’un beau vert et

doués de l’éclat métallique à la lumière réfléchie, et d’un

beau rouge de rubis
,
vus par transparence. La cassure

de ce sel cristallisé est vitreuse
,
inégale au toucher etréflé-

chit une lumière verte aussi belle que celle des faces.

Ce sel est probablement un des plus beaux que la chimie

puisse produire
,
sous le rapport de la richesse et du

jeu des couleurs. Il donne une poudre d’un beau rouge

foncé, qui se tasse sous le pilon, et devient ainsi bril-

lante et verte. Il ne contient point d’eau de cristallisation.

Lorsqu’on verse sa dissolution dans de l’alcool, il se pré-

cipite sous forme d’une poudre d’un rouge de cinabre,

et la liqueur donne des paillettes cristallines de même
couleur, qui, retirées du liquide et séchées, acquiè-

rent une teinte verte et du brillant métallique. La
dissolution, mêlée d”alcool

,
est d’un beau rouge, et

quand on l’évapore, elle donne, mais en petite quan-

tité, des cristaux d’un sel parfaitement semblable à celui

qui s’est précipité.
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Si l’on iiiele une dissolution de sulfomolybdate po-

tassique qui ne soit pas trop étendue, avec une quan-

tité d’acide fort inférieure à celle qui serait nécessaire

pour décomposer ce sel, elle change de couleur et de-

vient plus foncée, sans qu’il s’en précipite rien. Aban-
donnée à l’évaporation spontanée, elle commence par

se prendre en gelée, puis elle se dessèche en une masse

brillante, d’un gris-noirâtre. Ce phénomène tient à la

formation d’un hisulfomolybdate^ que l’on obtient à l’é-

tat d’isolement en mêlant la dissolution du sulfomolyb-

date neutre avec de l’acide acétique, jusqu’à ce qu’elle

rougisse le papier de tournesol. Cet acide ne décompose

pas, lorsqu’il est étendu d’eau, le bisulfomolybdate
;

mais l’acétate potassique prend, dans la dissolution, la

place de la plus grande partie de ce sel. C’est une pou-

dre d’un jaune foncé, tirant sur le brun
,
qui, quand on

la lave, se dissout peu à peu, en communiquant une

teinle jaune à l’eau. Desséchée, elle est noire, mais

douée d’un brillant métallique à reflet grisâtre. L’eau

bouillante la dissout complètement; la dissolution est

d’un jaune foncé, et laisse, quand on l’évapore, une

masse fendillée
,
qui forme une poudre grossière, bril-

lante, d’un gris-noirâtre.

Si l’on chauffe des cristaux de sulfomolybdate potas-

sique dans une atmosphère qui ne contienne point

d’oxigène, par exemple, dans du gaz hydrogène, le sel

devient gris, sans qu’il se forme un sublimé ou qu’il se

dégage un gaz. Si ensuite on le fait dissoudre dans

l’eau, il reste du sulfure molybdique.gris, et la portion

dissoute a une très-belle couleur orange. Mais la

décomposition n’est qu’incomplète. La liqueur, soumise

à l’évaporation
,
donne de beaux cristaux qui sont d’un

rouge rubis, vus par transparence, et verts, par ré-

flexion; ils consistent en sulfomolybdate neutre, au-

tour duquel se forme une efflorescence saline jaune,

qui ne tarde pas à devenir toute blanche.

Si l’on mêle ensemble des dissolutions de parties égales

de nitrate et de sulfomolybdate potassiques, et qu’on les
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iivre à l’évaporation spontanée, on' obtient des cris-

taux verts et doués de l’éclat métallique, qui ressem-

blent beaucoup au sulfomolybdate, mais qui sont un
sel double, composé des deux sels employés pour le

produire, et qui, lorsqu’on les chauffe, brûlent comme
de la poudre à tirer.

Hypersulfomolybdate potassique. Dans une de mes
expériences j’ai obtenu ce sel cristallisé. Une dissolution

un peu étendue de molybdate potassique
,
contenant

beaucoup de bimolybdate, avait été décomposée par le

gaz sulfide hydrique, et la liqueur concentrée par la

distillation. Quand l’ébullition fut entravée par la grande

quantité de précipité qui s’était formé, on laissa refroidir

la liqueur; des grains cristallins, pesans et d’un rouge

de rubis, parurent alors dans le précipité. Ces grains

sont très-petits. En les examinant au microscope, on
voit que ce sont des paillettes rectangulaires et transpa-

rentes, rouge de rubis, marquées de stries très-serrées

et transversales sur leur face la plus longue. A la tempé-

rature ordinaire, ils sont absolument insolubles dans

l’eau, l’acide hydrochlorique et la potasse caustique;

mais, avec le secours de l’ébullition, ils se dissolvent

dans l’eau
,

et produisent ainsi une liqueur d’un beau

rouge, de laquelle fliypersulfide molybdique est préci-

pité par l’acide hydrochlorique. Au rouge naissant, ils

.donnent, en décrépitant un peu, de l’eau et de légères

traces de soufre et de sulfide hydrique; api*ès quoi ils

deviennent d’un gris brillant. L’eau n’en extrait alors

que du quadrisulfure de potassium
,
qui est précipité en

blanc par l’acide hydrochlorique. La portion non dissoute

est du sulfure molybdique, qui a conservé la forme des

paillettes cristallines.

Lorsqu’on étend d’eau une dissolution de sulfomolyb-

date potassique avec excès de sulfide molybdique, et

qu’on l’expose ensuite à une température de + 6o a +
8o degrés, la liqueur, qui est d’un brun foncé, est tout-

à-fait troublée par une matière pulvérulente, plus claire,

qui peu à peu gagne le fond du vase. Cette matière est
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la Tuême combinaison, formée par l’action de l’air, et,

par conséquent, sans précipitation simultanée de sulfure

molybdique. Reçue sur un filtre, et séchée, elle offre

une masse cohérente, fauve, qui consiste en une agglo-

mération de petits points cristallins à éclat soyeux. Ce sel

est dissous avec une difficulté extrême par l’eau froide,

à laquelle il communique une couleur jaune-pâle; mais

il se dissout dans ce liquide à 8o degrés, et le co-

lore en rouge. La liqueur ne dépose rien par le refroi-

dissement. Elle donne, quand on l’évapore, une masse
rouge, transparente, nullement cristalline, que l’eau

froide ne dissout point, même après plusieurs jours de

contact avec elle, qui se ramollit seulement et se détache

du verre par suite de cette immersion, mais qui se dis-

' sout de suite lorsqu’on chauffe l’eau.

On obtient également le sel sous cette forme de pous-

sière cristalline
,
en versant du sulfydrate potassique sur

de l’hypersulfide molybdique encore humide : au pre-

mier abord, une certaine quantité de sulfide semble

être dissoute
,
mais elle ne tarde pas à se déposer en

même temps que la masse se réduit peu à peu en une

poudre orangée, et que la liqueur devient presque inco-

lore. Si l’bypersulfide molybdique contenait en mélange

du sulfide molybdique, celui-ci se dissoudrait en rouge, et

resterait dans la dissolution
,
ce qui donne un moyen

facile de séparer ces deux degrés de sulfuration. S’il

restait un peu d’hypersulfomolybdate dans la dissolu-

tion, ce qui arrive particulièrement lorsque celle-ci est

étendue
,
ce corps se déposerait par l’effet de la concen-

tration à une douce chaleur.

J’ai déjà parlé
(
pag. 4^^ volume précédent

)
de

la préparation de ce sel par l’ébuliition, dans un appareil

dîstillatoire, le lavage du précipitéavec de l’eau froide, et

sa dissolution dans l’eau bouillante; la liqueur évaporée

donne le sel sous forme d’une masse extractive , rouge

et transparente.

La dissolution qui, lorsque l’ébullition est achevée,

passe au travers du filtre sur lequel on a rassemblé l’by-
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persLilfomolybdate précipité
,

est transparente et d’une

très-belle couleur orange. Elle contient alors, outre une

certaine quantité de sulfomolybdate non décomposé, les

nouvelles combinaisons qui se sont produites pendant

l’ébulÜtion
,
savoir de l’hypersulfomolybdate

,
de l’hypo-

sulfîte et du molybdate potassiques. Par l’évaporation

,

elle donne un sirop orange qui
,
desséché à l’aide de la

chaleur, se réduit en une masse d’un rouge de cinabre;

abandonnée au repos à l’air libre, cette masse offre un
amas de particules salines, qui paraîttout rouge à l’oeil nu,

mais où le microscope fait découvrir des cristaux inco-

lores
,
jaunes et rouges, mêlés ensemble. Ce sel con-

tient à peine plus d’un tiers de la quantité de molybdène

qui
,

avant l’ébullition se trouvait combiné avec la

base.

Sulfotimgstate potassique. La meilleure manière de

l’obtenir consiste à décomposer une dissolution saturée

de tungstate potassique neutre par le gaz sulfide hydri-

que. On abandonne à l’évaporation spontanée la disso-

lution
,
qui a une belle couleur orange, ^t cristallise en

prismes quadrilatères plats
,
d’un rouge pâle. Ce sel ne

contient point d’eau de cristallisation. On peut, à l’a-

bri de l’air, le fondre sans qu’il se décompose. La masse

fondue est d’un brun foncé, et orange, après le refroi-

dissement; elle se dissout dans l’eau, sans laisser de ré-

sidu. Le sulfotungstate potassique est très-peu soluble

dans l’alcool, à l’aide duquel on peut le précipiter de sa

dissolution aqueuse, d’où cependant, il ne se dépose

qu’au bout de quelque temps en petits prismes déliés et

d’un rouge de cinabre.

Le hisulfotungstate potassique s’obtient en mêlant le

sel neutre avec un acide. Sa dissolution est d’un brun

foncé,' et donne, par l’évaporation, une masse non
cristalline.

Le sulfotungstate et \oxitimgstate potassiques pro-

duisent ensemble un sel double, que l’on obtient, lors-

que dans la préparation du sel précédent, on ne décom-

pose pas tout l’oxisel
;
on peut se procurer le même sel
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un faisant chauffer, dans des vaisseaux clos, un me-
lange intime de tungstate potassique et de soufre. Ce
sel est soluble dans l’eau, qu’il colore en jaune pur. La
dissolution cristallise, par l’évaporation spontanée, en ta-

bles rectangulaires, d une couleur citrine pure. Il contient

4^5 pourcent d’eau de cristallisation, qui se dégage quand
on le chauffe. Tl ne subit aucune altération lorsqu’on le

fait fondre à l’abri du contact de l’air. L’alcool ne le

précipite pas de sa dissolution aqueuse, qui elle -meme
ne précipite pas les sels nianganeux, comme fait celle du
sulfotungstate simple. Le potassium et le tungstène y
sont en même proportion que dans le se! simple. La
présence de l’oxigène dans ce sel n’est point suscep-

tible de démonstration
;

mais on l’infère de la dif-

férence qui existe entre ses propriétés et celles du sel

précédent, ainsi que de ce que sa composition S’accorde

parfaitement avec cette hypothèse. En admettant celle-

ci, il est composé de telle manière, qu’une moitié des

métaux forme un sulfosel, et l’autre un oxisel
,

et que

l’eau contient deux fois autant d’oxigène que la potasse.

De l’union du sulfotungstate et du nitrate potassi-

ques résulte un sel double fort remarquable, qu’on ob-

tient en dissolvant ensemble deux parties du sulfosel

et une de l’oxisel, et abandonnant la liqueur à l’évapo-

ration spontanée. Le sel donne de gros cristaux trans-

parens, d’un rouge rubis, dont la forme est un peu

compliquée. Il ne contient point d’eau de cristallisa-

tion, et il est presque aussi soluble dans l’eau froide que

dans l’eau bouillante. Il est insoluble dans l’alcool, qui

le précipite, à l’état cristallin
,
de sa dissolution aqueuse.

Quand on le chauffe, il détone comme la poudre à ti-

rer, et donne un résidu gris duquel l’eau extrait le sel

double précédent, en laissant du sulfure tungstique

gris.

La dissolution de ce sel n’est point précipitée par

un grand nombre de dissolutions qui précipitent le sul-

fotungst^îte simple; et lorsque la décompositiona lieu,

il ne se produit pas de sel double en sorte que nul
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autre sulfotuugstate n’a pu être combiné avec le ni-

trate de sa base. I.a dissolution de ce sel, mêlée avec

un acide
,
dégage du gaz sulfide hydrique et donne un

précipité de sulfide tungstique; et c’est seulement lors-

qu’on traite le sel sec par un acide concentré, qu’il four-

nit de l’oxide nitrique. Le potassium y est partagé éga-

lement entre le sulfosel et l’oxisel,

Sulfantimoniate potassique. On l’obtient en mêlant
exactement ensemble deux parties de carbonate potas-

sique, quatre de sulfure antimonique ef une de sou-

fre, et faisant fondre le mélange. La masse se dé-

compose quand on la traite par l’eau
;
celle-ci dissout

un soussel qui, par une douce évaporation de la li-

queur, cristallise en gros tétraèdres incolores. Ces cris-

taux jaunissent à l’air.

Suifantimonite potassique. Hyposuifantirnonite po-
tassique. Ils se comportent à peu près de même que le sel

précédent. L’hyposulfantimonite s’obtient dans la pré-

paration du kermès par la voie sèche. Le soussel qui

reste en dissolution après que le kermès s’est déposé
,

donne, par l’évaporation dans le vide sur du carbo-

nate potassique
,
des cristaux incolores et irréguliers

,

qui tombent promptement en déliquescence à l’air.

Sulfotelluratepotassique. On ne peut l’obtenir neu-

tre que par la voie sèche. La meilleure manière de se

procurer le soussel, qui est soluble dans l’eau, consiste

à décomposer l’oxitellurate potassique par le sulfide hy-

drique. La dissolution, évaporée dans le vide, cristallise

en prismes à quatre pans, d’un jaune pâle, qui sont du
sulfotellurate tripotassique. Une dissolution très -con-

centrée de ce sel peut être évaporée, au contact de l’air,

même à une température de +4o degrés, et cristallise

mieux par l’évaporation que par le refroidissement. Le
sel tombe en déliquescence à l’air humide, puis se décom-

pose de suite. Il est très-peu fusible, paraît noir pen-

dant la fusion
,
prend une couleur orange après le re-

froidissement, et se dissout sans résidu dans l’eau, qu’il

colore en jaune.

III. ^9
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II. Sels'de sodium.

Les sels de sodium ont beaucoup de ressemblance avec

ceux de potassium, relativement à la saveur et au man-
que de couleur, et parfois aussi sous le rapport de la

forme cristalline. Ils contiennent
,

la plupart du temps,

une grande quantité d’eau de cristallisation, et beaucoup

d’entre eux sont efflorescens. On ne possède aucun signe

caractéristique qui puisse faire reconnaître la présence

du sodium dans un sel; mais on conclut que c’est lui qui

s’y trouve, quand les réactifs n’indiquent point la pré-

sence de la potasse, de l’ammoniaque ou de la lithine, et

que la dissolution du sel n’est pas précipitée par le carbo-

nate potassique. Pour se convaincre pleinement de la

présence de la soude
,

il faut la séparer de l’acide au-

quel elle est unie
,
puis la combiner avec l’acide sul-

furique, l’acide pbosphorique
,
ou tout autre acide avec

lequel elle forme des sels bien caractérisés.

A. Sels haloïdes de sodium.

Chlorure sodique
(
muriate de soude

,
sel marin ).

Il èst plus répandu dans la nature qu’aucun autre sel

soluble. On le trouve, tantôt sous forme solide, consti-

tuant des bancs entiers
,
tantôt en dissolution dans les

sources
,

les fontaines et les eaux de l’Océan. Toutes

nos eaux de sources contiennent une plus ou moins

grande quantité de sel marin. Quand on ne le ren-

contre pas à l’état solide et sec, il faut le retirer de ses

dissolutions par l’évaporation. Cette opération s’exécute

sur les eaux de la nier, dans le midi de l’Europe surtout,

et principalement sur les côtes de la Méditerranée, dont

les eaux sont plus salées que celles de l’Océan. Elle

exige seulement que l’on retienne l’eau de la mer entre

des espèces de digues
,
et qu’on la laisse évaporer lente-

ment au soleil. En Allemagne, et dans d’autres con-

trées, où l’on retire le sel des eaux de puits, appelées
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salines^ révaporation se fait à Faide du feu. Cepen-

dant, afin d’épargner le combustible
,
on commence par

concentrer l’eau à l’air libre, dans des bâtimens appelés

de graduation. Ce sont des édifices élevés
,
dont les

quatre cotés sont garnis de fagots de petits rameaux,

sur lesquels on fait peu à peu descendre le liquide.

L’eau de la saline est répandue ainsi sur la plus grande

surface possible, et s’évapore avec beaucoup de rapi-

dité. Lorsqu’on trouve, après l’avoir fait tomber plu-

sieurs fois du haut du bâtiment
,

qu’elle a acquis un

certain degré de concentration
,
on la fait bouillir dans

des chaudières en fer jusqu’à ^ce que le sel cristallise.

Le sel obtenu par l’un ou l’autre de ces procédés

n’est pas pur, mais contient du chlorure calcique, et

surtout du chlorure magnésique
,
auxquels il doit la pro-

priété de s’humecter à l’air. Pour l’obtenir à l’état de

pureté parfaite
,

il faut le dissoudre dans de l’eau , et y
verser du carbonate sodique en dissolution bouillante,

jusqu’à ce qu’il ne se forme plus de précipité; après quoi

on filtre la liqueur, et on l’évapore, afin qu’elle cristal-

lise. Cependant le sel est presque toujours assez pur

pour les besoins de l’économie domestique; et, quand

on le destine à servir sur la table, on le purifie par la

calcination, qui décompose le chlorure magnésique, et

détruit le principe colorant. On le fait ensuite dissou-

dre dans l’eau et cristalliser.

Le sel marin cristallise en cubes, dont les faces laté-

rales présentent souvent des espèces d’escaliers creusés

vers le centre du cube. Il est presque aussi soluble dans

beau froide que dans Feau bouillante. H exige de la

première 2 —
,
et de la seconde 2 -fy pour se dissoudre

;

en sorte qu’il ne cristallise pas par le refroidissement

,

mais seulement par une évaporation suivie. D’après les

expériences de Gay-Lussac, 100 parties d’eau en dissol-

vent 36 de sel marin à + \[\ degrés, 67 à + 60 de-

grés, et 405^8 à + 109*^7, point d’ébullition de la

dissolution saturée. A zéro
,
Feau en dissout un peu plus

qu’à -L i 4 degrés. Fuchs prétend que les nombres qui
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Tiennent d’être indiqués se rapportent à un sel marin
mêlé d’un peu de chlorure magnésique ;

d’après ses ex»

périences, le sel parfaitement pur est également soluble

dans l’eau froide et dans l’eau chaude, et une partie n’en

exige que 2,7 d’eau pour se dissoudre, ou, en d’autres

termes, 100 parties d’eau en dissolvent 37 de se] marin,

c’est-à-dire que la dissolution saturée renferme 0,27 de

son poids de sel ; l’eau de la dissolution contient exac-

tement dix-huit fois autant d’oxigène qu’il en faudrait

au sodium pour se convertir en soude. Quand on expose

une dissolution saturée de sel marin à un froid de— 10

à — i 5 degrés, le sel cristallise en tables hexagones,

qui ont deux cotés plus larges que les autres. Alors il

contient, d’après Fuchs, une quantité d’eau de cristalli-

sation, égale à 61,69 pour cent de son poids; mais d’a-

près Mitscherlich, la proportion d’eau ne s’élève qu’à

38
,
02 . Dans le premier cas l’oxigène de l’eau de cristallisa-

tion est à celui qu’exige le sodium pour se convertir en

soude comme 6:1, et dans le dernier comme 4 : i . Si l’on

recueille les cristaux sur du papier gris ,
ils ne subissent

aucune altération à cette température; mais pour peu que

la température s’élève, ils s’altèrent et se mouillent,

le papier absorbe l’humidité
,

et il reste un squelette

salin
,
qui conserve encore les contours extérieurs

,
mais

dans lequel la loupe fait apercevoir un agrégat de petits

cubes, qui se séparent au moindre contact. Le sel ma-
rin est très-soluble dans l’esprit de vin

,
mais il l’est fort

peu dans l’alcool anhydre. Le sel cubique ne contient

pas d’eau de cristallisation. Jeté sur des charbons ar-

dens, il décrépite, à cause de l’eau interposée entre

ses molécules. Celui qu’on tire du sein de la terre ne

contient point d’eau de décrépitation
,

et ne pétille

point. Le sel marin n’entre en fusion qu’à une tempéi*a-

ture élevée
,

et à une plus forte chaleur encore il se

volatilise. Quand on le mêle avec de la silice ou de l’ar-

gile ferrifère, la soude se fond avec la silice ou l’argile,

et le chlore se volatilise avec le fer. C’est là-dessus que

se fonde l’art de vernir la poterie : on jette du sel marin

dans le fouà*
,
ou la chaleur le réduit en vapeui\
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laquelle est condensée par la poterie
,
dont la surface se

vitrifie, tandis qu’il se volatilise de l’acide hydrochlori-

que et du chlorure de fer.

Bromure sodique. On l’obtient de la même ma-
nière que le bromure potassique

;
il ressemble au sel

marin. Quand on le fait cristalliser à une température

supérieure à celle de + 3o degrés, il donne des cristaux

cubiques anhydres, mais au-dessous de cette température

il donne des tables hexagones, qui contiennent, d’après

Mitscberlich
, 26,87 pour cent d’eau, dont l’oxigène est

quadruple de celui qui serait nécessaire pour oxider le

sodium.

lodure sodique. On le trouve dans l’eau-mère
,
qui

reste après la préparation de la soude de varec, mais

on ne peut l’obtenir pur que par la dissolution de

l’iode dans la soude caustique, en procédant d’ailleurs

comme dans la préparation de l’iodure potassique. Les

cristaux sont des tables hexagones et contiennent 20,28
pour cent d’eau

,
ce qui ne les empêche pas de tomber

en déliquescence à l’air. Au-dessus de + 5o degrés

il cristallise en cubes. Soumis à l’action de la chaleur

le sel anhydre entre aisément en fusion
;
mais alors il

perd un peu d’iode, acquiert une saveur alcaline, et

réagit à la manière des alcalis. A la chaleur rouge, il

est volatil, mais beaucoup moins que l’iodure potassi-

que; 100 parties d’eau à -h i4 degrés en dissolvent

1 78 de ce sel. Il est soluble dans l’alcool.

Fluorure sodique. Fluorure neutre
(
fluate de

soude \ On obtient très-facilement ce sel, non -seule-

ment en neutralisant l’acide hydrofluorique pur par la

soude, mais encore en mêlant 10 parties de fluorure

silico-sodique avec 11,2 de carbonate sodique anhydre

et assez d’eau pour réduire le tout en une bouillie peu

épaisse. On fait bouillir ensuite le mélange, qui dégage

du gaz acide carbonique, et se prend en une masse so-

lide. On laisse refroidir celle-ci, on la pulvérise,

et on la fait bouillir avec une plus grande quan-

tité d’eau, jusqu’à ce que toute effervescence ait cessé.

Si l’on mettait plus d’eau pour opérer la décomposition,
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on obtiendrait l’acide silicique sous forme de gelée, état

dans lequel il se dissout en grande quantité pendant le

lavage, et altère la pureté du sel. On filtre la liqueur

et on l’évapore. Par une lente évaporation
,

la dissolu-

tion donne des cristaux cubiques réguliers
,
qui se dé-

posent au fond du vase; et, si la concentration a lieu

d’une manière plus rapide, il forme une croûte à la

surface de la liqueur. Pendant la cristallisation par

une lente évaporation', le sel produit ce phénomène
de scintillation dont j’ai parlé à l’occasion du sul-

fate potassique. L’évaporation doit avoir lieu dans des

vaisseaux métalliques, parce que ce sel, comme le sel

potassique
,
attaque le verre. A un certain degré de con-

centration, la liqueur prend une teinte ^opaline; on l’é-

vapore alors jusqu’à siccité, on expose le résidu à une

légère chaleur rouge, afin de rendre insoluble l’acide si-

licique qui peut s’y trouver, on le redissout dans l’eau, et

on fait de nouveau cristalliser le sel. Le fluorure sodique

cristallise toujours en cubes
,
quand il est pur, et en

octaèdres, lorsque la dissolution contient du carbonate

sodique. Si le sel a été produit par la calcination du fluo-

rure silico - sodique
,

il donne, après la dissolution et

l’évaporation, des cristaux rhomboëdriques ,
opalins,

qui deviennent cubiques quand on les fait cristalliser de

nouveau. Ce sel est très-peu fusible, et se liquéfiie moins

facilement que le verre. Il n’est pas plus soluble dans

l’eau bouillante que dans l’eau froide
,
en sorte que sa

dissolution bouillante ne dépose rien par le refroidisse-

ment; loo parties d’eau en dissolvent 4 de fluorure so-

dique, c’est-à-dire qu’une partie de sel en exige a5

d’eau pour se dissoudre. Cependant on ne peut obtenir

la dissolution à ce degré de concentration
,
qu’en l’éva-

porant jusqu’au point de cristallisation. Quand elle a

été évaporée jusqu’à pellicule, elle contient une partie

de sel sur ^3 d’eau. Ce fluorure se dissout avec une

telle lenteur, que quand on ne le réduit pas en poudre

extrêmement fine, il est difficile de l’obtenir dissous.

L’alcool ne dissout que des traces de ce sel. Le fluorure

sodique dissout
,
par la fusion, de l’acide silicique, avec
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lequel il est plus fusible que seul
;
mais cet acide ne le

décompose pas
,
et les deux corps peuvent être ensuite

séparés Tun de l’autre par le moyen de l’eau.

Fluorure sodique acide (fluate acide de soude ).

On obtient ce sel en sursaturant d’acide hydrofluori-

que le fluorure neutre. Il est peu soluble dûns l’eau

froide, et se dissout bien mieux dans l’eau bouillante,

en sorte que sa dissolution saturée bouillante, dépose,

par le refroidissement
,

la plus grande partie du sel

qu’elle contenait
,
et qui prend la forme de très-petits

cristaux. Par l’évaporation lente et spontanée, le sel

donne des cristaux rhomboëdriques plus réguliers.

Cdiauffés, ces cristaux abandonnent de l’acide hydro-

fluorique, et deviennent d’un blanc laiteux, mais sans

perdre leur forme. Ils ne contiennent point d’eau
,

et

laissent 68,
i
pour cent de leur poids de fluorure sodi-

que. Si on les mêle et qu’on les chauffe avec de l’oxide

plombique,on obtient une quantité d’eau égale à i4,4

pour cent de leur poids
;
elle est produite par l’hydro-

gène de l’acide et l’oxigène de l’oxide plombique.

Fluorure horico - sodique (fluoborate de soude). La
meilleure manière de l’obtenir consiste à combiner le

fluorure sodique avec de l’acide hydrofluoborique.il donne,

par le refroidissement de la liqueur, des cristaux trans-

parens
,
qui affectent la forme de gros prismes rectangu-

laires à sommets tronqués transversalement. Sa saveur

est faible, amère et légèrement acidulé; il rougit forte-

ment le papier de tournesol. Il ne contient point d’eau

de cristallisation, est très-soluble dans l’eau, et se dis-

sout en petite quantité dans l’alcool. Il entre en fusion

au-dessous de la chaleur rouge, et les cristaux conservent

leur transparence jusqu’au moment oii ils fondent. Il est

difficile de le décomposer par la calcination, et il faut

pour cela un feu très-intense et soutenu.

Fluorure silicico - sodique de soude).

On le prépare comme le sel potassique, auquel il res-

semble par son aspect. Du reste, il se présente sous

forme de grains plus gros, se dépose plus facilement,

et ne réfléchit pas les couleurs de l’arc-en-ciel; mais,
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tant qu’il est humide, il parait gélatineux, et se tranS”

forme par la dessiccation en une poudre farineuse très-

fine. Il est plus sokible que le sel potassique, et beau-
coup plus dans l’eau bouillante que dans l’eau froide;

mais sa solubilité n’est pas augmentée par un excès d’a-

cide, Si l’on évapore une dissolution qui a été saturée au
point d’ébullition, on obtient de petits cristaux brillans,

qui, vus au microscope, présentent la forme de prismes

hexaèdres terminés par des surfaces planes. Il ne ren-

ferme point d’eau de cristallisation, entre en fusion au-

dessous du rouge
,
abandonne le fluoride silicique plus

facilement que le sel potassique, et redevient solide à

mesure que le fluoride se dégage.

Fluorure titanico-soclique. Il est très-soluble dans

l’eau
,

cristallise difficilement
,

et forme la plupart du
temps une croûte saline irrégulière.

Fluorure iantalico-soclique. Il ressemble au précé-

dent. Par l’ébullition, il se décompose, et abandonne
une poudre blanche.

Oxifluorure moljbdico-soclique, Oxifluorure tungs-

tico-sodique. Ils sont très-solubles dans l’eau, et diffi-

ciles à obtenir en cristaux réguliers.

Cyanure sodique. On le prépare de la même manière

que le cyanure potassique, dont il partage les propriétés.

Il est très-soluble dans l’eau
,
moins soluble dans l’al-

cool, et très-difficile à obtenir en cristaux réguliers,

parce que la liqueur évaporée se prend ordinairement

en masse.

Sulfocyanure sodique. On l’obtient par le même
procédé que le sel potassique. Sa dissolution concentrée

et chaude donne, par le refroidissement, des cristaux

rbomboëdriques
,
qui s’humectent h l’air.

B. Oxisels de sodium.

Sulfate sodique. Sulfate neutre (sel admirable de

Glauber). Ce sel est très-répandu dans la nature. On
l’obtient aussi, comme produit accessoire, dans plu-

sieurs opérations techniques. Il peut exister sous forme

cristalline avec ou sans eau combinée. Une dissolution
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saturée de sulfate sodique, étant exposée à une tempé-

rature de 4- 33 à -h l\o degrés, et abandonnée à elle-

même, donne peu à peu de très-gros cristaux, qui ne

contiennent point d’eau. Mais si la température est in-

férieure à -t- 33 degrés
,

le sel cristallise sous une autre

forme, et avec de l’eau de cristallisation. Ses cristaux

sont transparens, et acquièrent parfois un volume ex-

traordinaire. Sa saveur, d’abord fraîche, finit par de-

venir amère. Il s’effleurit à l’air
,
et s’y convertit en une

poudre blanche en perdant 55,76 pour 100 d’eau de

cristallisation
,
dont l’oxigène est à celui de la soude

dans la proportion de 10 : i. Si l’on verse sur cette

poudre une quantité d’eau équivalente précisément à

celle qu’elle a abandonnée, elle se prend, au bout de quel-

que temps, en une masse saline. Ce sel fond aisé-

ment dans son eau de cristallisation; mais quand il est

effleuri, il exige une chaleur très-considérable pour en-

trer en fusion. 100 parties d’eau à zéro en dissolvent

isi, à 4- 18 degrés 48, à -f- *2 5 degrés 100, à 4- 32

degrés 270, à 4- 33 degrés 822. Si l’on fait chauffer

davantage une dissolution saturée à cette dernière tem-

pérature, la faculté dissolvante de l’eau diminue, et le

sel se dépose, de manière qu’à -|- 5o degrés 100 par-

ties d’eau n’en contiennent plus que 262 de sulfate.

Quand, à partir de 33 degrés, on chauffe avec beau-

coup de lenteur, la liqueur donne des cristaux de sel

anhydre. Le sulfate sodique est insoluble dans l’alcool
;

à l’état effleuri, il dépouille ce liquide de l’eau qui s’y

trouve mêlée
,
de manière qu’on peut s’en servir pour le

concentrer jusqu’à un certain degré.

Lorsqu’on dissout le sulfate sodique dans un poids

égal au sien d’eau bouillante, en se servant pour cela

d’une bouteille de Florence qu’on bouche et qu’on laisse

refroidir après que l’air en a été chassé par les vapeurs

aqueuses, le sel ne cristallise point; mais si l’on ouvre

la bouteille, et qu’on y laisse pénétrer l’air, il cristallise

en peu d’instans. Cette circonstance a fait présumer

que les sels cristallisaient plus facilement sous la

pression de l’air; mais Gay-Lussac a prouvé que
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la pression atmosphérique n’exerce aucune influence à

cet égard, puisqu’il suffît qu’on fasse arriver dans la

bouteille la plus petite bulle d’air, pour déterminer la

cristallisation
;

d’ailleurs ce sel et le séléniate sodique

sont les seuls qui offrent ce phénomène. Si, au lieu de

boucher la bouteille
,
on verse sur la dissolution

,
pen-

dant qu’elle bout, une couche d’huile de térébenthine,

qui s’oppose à l’accès de l’air, il ne se forme point de

cristaux; mais dès qu’on introduit dans la liqueur un
corps étranger solide, par exemple, un tube de verre,

la cristallisation commence sur-le-champ comme par

enchantement.

Depuis que l’on a commencé à faire un fréquent em-
ploi du sel de Glauber pour la fabrication du carbonate

sodique, de même que pour celle du verre, la prépara-

tion de ce sel en grand est devenue un objet d’industrie.

En France, on se procure du sulfate sodique en décom-
posant le sel marin par l’acide sulfurique, et la plupart

du temps on ne recueille pas l’acide bydrochlorique qui

se dégage. A Fahlun
,
on tire ce sel de l’eau des mines

et de l’eau-mère qu’on obtient dans la fabrication du
vitriol de fer; on mêle ces liquides, en proportion juste,

avec du sel marin, on les évapore à siccité, et on fait

rougir le résidu. I/eau des mines tient en dissolution plu-

sieurs sulfates métalliques, principalement du sulfate de

fer, qui décomposent le sel marin, à l’aide de la cha-

leur rouge, et le font passer à l’état de sulfate sodique,

tandis qu’ils se trouvent convertis en chlorures; une

partie de ceux-ci se volatilise, une autre partie aban-

donne le chlore, et absorbe de l’oxigène de l’air. On
dissout dans l’eau bouillante la masse saline calcinée, et

on la fait cristalliser, après quoi on chasse l’eau de

cristallisation par la chaleur. On a aussi proposé de griller

ensemble de la pyrite de fer, du charbon pulvérisé et du

sel marin
,
pour obtenir ainsi du sel de Glauber

;
mais je

ne sache pas que ce procédé ait donné nulle part des

résultats qui aient assuré le succès de l’entreprise.

T^e sulfate sodique est assez fréquemment employé en

inédeciqe comme purgatif rafraîchissant.
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Bisulfate sadique. On i’obtient en versant q par-

ties d’acide sulfurique dont la pesanteur spécifique est

de 1 ,85 sur lo parties de sulfate neutre anhydre, et fai-

sant fondre le sel à une douce chaleur, en ayant soin

d’éviter que la masse ne s’échappe par-dessus les hords

du vase. L’éhullition qu’elle éprouve est produite par le

dégagement de l’eau contenue dans l’acide sulfurique.

On continue à chauffer jusqu’à ce que, arrivé au rouge

hrun, le sel soit en fusion tranquille; alors on le laisse

refroidir. Ce sel est très-soluhle dans l’eau. Il se dissout

dans le double de son poids d’eau froide, et dans une
quantité moins considérable d’eau bouillante. Sa dissolu-

tion, saturée au point d’ébullition, donne par le refroi-

dissement des cristaux prismatiques qui contiennent de

l’eau, et n’éprouvent aucune altération de la part de

l’air. On a prétendu qu’ils s’humectaient à l’air : si le

sulfate sodique possède réellement cette propriété, elle

appartient à un sel contenant un plus grand excès d’acide

que le bisulfate. Ce dernier, dépouillé d’eau, sert à la

préparation de l’acide sulfurique anhydre, qui distille

quand on expose le sel à la chaleur rouge.

Hyposulfate sodique. On l’obtient en précipitant

l’iiyposulfate manganeux par un sulfure de sodium, et

faisant évaporer la liqueur jusqu’au point de cristallisa-

tion. Ce sel cristallise en très-gros prismes droits. I^es

cristaux prennent surtout un grand volume lorsqu’on

introduit quelques cristaux dans la liqueur au moment
ou on l’abandonne au repos. Il a une saveur très-amère,

et n’éprouve aucune altération à l’air. Il lui finit i,i par-

tie d’eau bouillante et 2,1 d’eau à H- 16 degrés pour se

dissoudre. L’alcool ne le dissout pas. Il décrépite lé-

gèrement lorsqu’on le chauffe, et contient i 5 pour 100

d’eau de cristallisation dont l’oxigène est double de

celui de la soude.

Sulfite sodique. On obtient ce sel en saturant du

carbonate sodique par de l’acide sulfureux. Si l’on ajoute

une assez grande quantité de ce dernier pour que la li-

queur rougisse sensiblement le papier de tournesol, et

qu’ensulte on l’évapore
,

il cristallise un sel qui ne
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rougit point le papier de tournesol, mais qui, par la

conversion de l’acide sulfureux en acide sulfurique, de-

vient du bisulfate sodique. Si l’on ajoute à ce sel au-

tant de soude qu’il en contenait déjà, on obtient, après

l’évaporation, un autre sel qui affecte la forme de pris-

mes, et dont la composition est telle, que, par l’oxidation à

l’air, il est converti en sulfate sodique neutre. Il réagit

faiblement à la manière des alcalis, a, comme tous les

sulfites, la saveur de l’acide sulfureux, et se dissout dans

quatre parties d’eau froide et dans un peu moins de son

poids d’eau bouillante. Ce dernier sel peut être consi-

déré comme du sulfite sodique neutre, et le premier

comme du bisulfite.

Hjposulfite sodique. On l’obtient de la même ma-
nière que l’byposulfite potassique. Le mode de prépa-

ration le plus simple consiste à exposer à l’air une dis-

solution concentrée de sulfure de sodium qui s’oxide

ainsi peu à peu. L’hyposulfite sodique cristallise en

prismes tétraèdres, incolores, transparens, qui acquiè-

rent parfois un très-gros volume. Il est très-soluble dans

l’eau et insoluble dans l’alcool.

Nitrate sodique
(
nitre cubique ). Le procédé au

moyen duquel on l’obtient le plus facilement, consiste à

précipiter, par du carbonate sodique, les sels terreux,

contenus dans l’eau-mère des salpêtriers, et à faire éva-

porer la liqueur jusqu’au point de cristallisation. Si elle

contient un grand excès d’alcali, le sel cristallise très-

difficilement. Ce nitrate a une saveur âcre et fraîche.

D’après Marx,ioo parties d’eau en dissolvent 63 , i par-

ties à — 6 degrés; 8o parties à o degré
;

21 2, y parties à

+ 10 degrés; 55 parties à -f- 16 degrés et 21 8,5 par-

ties à -L 1 19 degrés. Par conséquent l’eau en dissout à

— 6 degrés presque trois fois autant qu’à -f- 10 degrés.

Il attire facilement l’humidité de l’air, de sorte qu’on ne

peut pas l’employer à la fabrication de la poudre à tirer.

Une poudre préparée avec cinq parties de ce sel, une de

soufre et une de charbon, brûle trois fois plus lentement

qu’une poudre pareille dans laquelle on a fait entrer du
nitre. Elle brûle avec une belle Oamme d’un jaune
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orangé, ce qui permet de s’en servir dans les feux d’ar-

tifice. L’acide se décompose incomplètement lorsqu’on

fait rougir le sel, et il se dégage du gaz oxide nitri-

que, mêlé d’un peu de gaz oxide nitreux.

Suivant Mariano de Rivero ce sel existe
,
en quanti-

tés inépuisables, dans le pays désert d’Atacama au Pé-

rou. Il forme une couche couverte de terre d’alluvion

et d’argile, dont l’étendue
,
.dans un sens, est de cin-

quante lieues, avec une puissance variable. Son prix

étant moins élevé que celui du nitre, il pourrait rem-

placer ce dernier dans diverses circonstances, par exem-

ple dans la fabrication de l’acide sulfurique, de l’eau-

forte, du jaune de chrome, etc.

JSitrile sodique. On l’obtient de la même manière

que celui de potasse. Il a été peu étudié.

Les combinaisons de l’oxide nitrique et de l’oxide ni-

treux avec la soude se comportent absolument de même
que celles avec la potasse.

Phosphate sodique. Phosphate neutre. Il existe

en quantité considérable dans l’urine; mais la meilleure

manière de l’obtenir consiste à le fabriquer de tou-

tes pièces, en saturant par l’acide pbospliorique la

soude. On prend trois parties d’os calcinés
,
on verse

dessus deux parties d’acide sulfurique concentré, préa-

lablement étendu de vingt-quatre parties d’eau, on fait

digérer le mélange pendant vingt-quatre heures, en le

remuant souvent, on le jette sur un filtre de toile, et on

lave bien avec de l’eau le résidu de gypse
(
sulfate cal-

cique). La liqueur est ensuite soumise à févaporation

,

pendant laquelle se dépose la plus grande partie du gypse

qu’elle tenait en dissolution; on la'fîltre de nouveau, on

l’étend d’eau et on la précipite par le carbonate sodique.

La liqueur acide, qui contient de l’acide pbospliorique,

du phosphate calcique et un peu de gypse, est décom-

posée par le carbonate sodique, de manière qu’il se pré-

cipite du phosphate calcique, mêlé avec un peu de carbo-

nate, tandisque le phosphate sodique, accompagné d’une

petite quantité de sulfate, reste en dissolution dans la
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liqueur. On filtre alors celle-ci, et on l’évapore pour la

faire cristalliser.

Ce sel ne cristallise jamais mieux qu’au milieu d’une

dissolution contenant un léger excès d’alcali. Il réagit

à la manière des alcalis, et contient 61,71 pour 100

d’eau, dont l’oxigène est à celui de la soude dans la

proportion de 12 : i. Il s’effieurit très-rapidement, se

dissout dans quatre parties d’eau froide et dans deux

d’eau bouillante; quand on le chauffe, il subit d’abord

la fusion aqueuse
,

et se fond ensuite
,

à la chaleur

rouge, en une perle de verre limpide, qui devient

opaque par le refroidissement. On l’emploie en médecine

comme laxatif.

Quelques recherches de Clarke sur ce sel ont conduit

au résultat suivant, qui était tout-à-falt inattendu. TjC

phosphate ne contient pas 6r,7i pour 100 d’eau, comme
il a été dit plus haut, mais 64,1 5

;
cependant lorsqu’on

le chauffe doucement il n’en perd que 61,67, et conserve

le reste
,
c’est-à-dire 2,48. Ces dernières portions contien-

nent moitié moins d’oxigène que la sôude
,
et l’on peut

les expulser par la calcination. Il ne se dégage alors que
de l’eau, mais en examinant le sel, après l’avoir redis-

sous, on trouve qu’il a d’autres propriétés. Le phos-

phate sodique ordinaire, mêlé avec une 'dissolution de

nitrate argentique, donne un précipité jaune, qui est

du phosphate sesquiargentique. Le phosphate calciné,

au contraire, en donne un blanc, qui est du phosphate

argentique neutre. Le phosphate a donc éprouvé, par la

calcination, la même modification que l’acide pliospho-

rique chauffé au rouge. (Voy. pag. 56 du vol. précé-

dent.) Lorsqu’on dissout le sel calciné dans une très-

petite quantité d’eau, et qu’on place la liqueur dans un
endroit trauquille, il cristallise sous une autre forme, et

avec une autre proportion d’eau de cristallisation
,
qui

est de pour 100. Dans ce sel, l’oxigène de

l’eau est à celui de la soude comme 10 : 1. Il con-

serve les propriétés du sel calciné
,
motif pour lequel

Clarke lui a donné le nom de pyrophosphate de soude.
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SI Ton met cristalliser une dissolution de phosphate

sodique ordinaire dans un endroit dont la température

soit de -h 3î degrés, ou un peu au-dessus, les cristaux

affectent encore une autre forme et contiennent une
autre proportion d’eau de cristallisation, dans laquelle

l’oxigène de l’eau est à celui de la soude comme 8 : i

.

Ce dernier sel, redissous dans l’eau, donne, par la cris-

tallisation à la température ordinaire
,
du phosphate

sodique commun.
2° Biphosphate sodique. On l’obtient en sursaturant

d’acide le phosphate neutre, et abandonnant au repos la

dissolution très-concentrée, qui finit par donner de gros

cristaux de biphosphate. Il contient 2 5,95 pour loo d’eau,

dont l’oxigène est quadruple de celui de la base. Mits-

cherlich a découvert qu’il possède la propriété de cris-

talliser sous deux formes primitives différentes, sans que

la quantité d’eau qu’il contient varie pour cela. Si l’on

'neutralise exactement par la soude une dissolution d’acide

pliosphorique
,
et qu’on évapore celle-ci

,
il cristallise d’a-

ÎDord du phosphate sodique ordinaire, qui réagit à la ma-
nière des alcalis, après quoi l’eau-mère, qui rougit le papier

de tournesol, donne des cristaux de biphosphate. Ce der-

nier est insoluble dans l’alcool, qui en extrait l’acide

phosphorique libre, si le sel contient un excès de cet acide.

Le phosphate sodique ne produit pas de soussel, et l’al-

cool dissout l’hydrate sodique avec lequel il peut être mêlé.

Phosphate potassico-sodique. On l’obtient, d’après

Mitscherlich, en neutralisant le biphosphate potassique

ou sodique par la soude ou par la potasse, par exemple

en versant du carbonate sodique dans une dissolution

de biphosphate potassique, jusqu’à ce qu’il n’y ait plus

d’effervescence. Le sel double cristallise, après l’évapo-

ration. Il contient 27,88 parties de phosphate potassi-

que, 22,12 de phosphate sodique et 5o,5o d’eau, la-

quelle renferme 17 fois autant d’oxigène qu’une des bases.

Phosphite sodique C’est un sel très-soluble dans l’eau

et dans l’alcool anhydre, qu’on obtient difficilement cris-

tallisé, et qui donne des rhomboèdres voisins du cube.
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Hypophosphite sodique. Pour l’çbtenir, ou decom-
pose rhjpopliosphite calcique par le carbonate sodique.

Evaporée dans le vide, la dissolution de ce sei cris-

tallise en tables nacrées à quatre pans qui sont déli-

quescentes.

Chlorate sodique. On l’obtient en saturant du car-

bonate sodique par le chlore; mais il est difficile de le

séparer du chlorure sodique qui se forme en même
temps que lui. Cependant on se sert pour cela de l’al-

cool, qui dissout le chlorate un peu mieux que le chlo-

rure. Le meilleur moyen pour l’avoir pur est de neu-

traliser l’acide cblorique par la soude, ou bien de faire

bouillir neuf parties de chlorate potassique avec sept

de fluorure silicico-sodique et une suffisante quantité

d’eau; la liqueur, qui contient du chlorate sodique, est

ensuite évaporée. Le sel cristallise, d’après Mitscherlicb,

en tétraèdres ou en rhombes très-peu obliques. A une

température élevée, il entre facilement en fusion
,
dégage

du gaz oxigène et donne un résidu sensiblement alcalin.

Le chlorate sodique se dissout dans trois parties d’eau

froide et dans un peu moins d’eau bouillante. L’alcool

le dissout aussi avec une grande facilité. On assure qu’il

s’humecte dans un air très-humide.

Chlorite sodique. On l’obtient de la même manière

que le chlorite potassique
;
mais le mode de prépara-

tion le plus facile consisle à décomposer le chlorite cal-

cique par le carbonate sodique. Labarraque prescrit de

dissoudre i5 parties de carbonate sodique dans [\o

d’eau
,
et de faire passer dans la liqueur tout le chlore

que dégage un mélange de 2 parties de suroxide de

manganèse, et de 6 d’acide bydrochlorique. Quand on

évapore rapidement la dissolution de ce sel
,

il cristal-

lise en rayons. Sa dissolution étendue est fort employée

comme moyen désinfectant.

Bromate sodique. Il cristallise en tétraèdres.

lodate sodique. On le prépare de la même manière

que le sel potassique
;

il se dépose en petits grains cris-

tallins, qui ne contiennent point d’eau combinée. Il



CARBONATE SODIQUE. 4^^

fond par raclion de la chaleur, comme du nitre, se dé-

compose, donne du gaz ox.igène
,
mêlé d’un peu d’iode,

et laisse un iodure de sodium avec un iéger excès

de base. Cent parties d’eau à + i 4 i degrés en dissol-

vent 7,3 de ce sel. Il n’est pas soluble dans l’alcool.

Sousiodaie sodiqiie. Ce sel s’obtient en traitant le

précédent par la soude caustique ; il est plus soluble que
lui, a une saveur alcaline, et contient beaucoup d’eau

de cristallisation; il ne s’altère point à l’air, entre en

fusion par la chaleur, et détone légèrement sur les

charbons ardens.

Mitscherlich a trouvé qu’en saturant exactement

d’iode une dissolution d’hydrate sodiqiie
, avec la

précaution d’éviter que la liqueur en soit colorée, et

abandonnant cette dissolution à l’évaporation sponta-

née, dans un endroit dont la température soit au-des-

sous de + i 5 degrés, elle donne des prismes à six pans

coupés droit au sommet. Ces cristaux paraissent être

un sel double d’iodate et d’iodure sodiques : ils se dissol-

vent dans l’eau froide, mais sont décomposés par l’eau

chaude, ainsi que par l’alcool
,
qui les transforment en

iodate et en iodure. Des cristaux d’iodate sodique, qui

s’étaient formés à -h 5 degrés, se convertirent en sel

double, lorsqu’on versa dessus, à une température in-

férieure à celle de -h t 5 degrés, une dissolution con-

centrée d’iodure sodique, et qu’on les abandonna en-

suite à eux-mêmes pendant quelque temps. Cette réac-

tion n’a pas lieu au-dessus de 1 5 degrés. Ce sel est

composé de 37,4^ d’iodate, de 28,37 d’iodure sodiques

et de 34d ^ d’eau de cristallisation; les deux sels con-

tiennent la même quantité d’iode et de sodium, et l’oxi-

gène de l’eau est à celui de la soude comme 20 : i.

Carbonate sodique. C Bicarbonate sodique. Pour

l’obtenir, on mêle très-exactement 4 parties de carbo-

nate sodique effleuri avec 1 partie du même sel cristal-

lisé ,
réduit en poudre fine. On expose ce mélange à l’ac-

tion du gaz acide cai'bonique, provenant soit d’une masse

en fermentation vineuse (voyez pag. 4*^)? soit de la

III. 3o
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décomposition du carbonate de chaux par l’acide sulfu-

rique. On enlève ensuite par l’eau froide le carbonate qui

n’est pas sursaturé. La saveur du bicarbonate sodique

est faiblement alcaline : il ne réagit point à la manière des

alcalis surlepapier de curcuma, mais bien sur celui defer-

nambouc et sur celui de tournesol rougi. Il contient 1 0,74
pour cent d’eau de cristallisation, dont l’oxigène est en

quantité égale à celui de La soude. Il est soluble’ dans treize

parties d’eau froide
;
l’eau bouillante le décompose avec

dégagement de gaz acide carbonique. La même chose

arrive quand on évapore doucement la dissolution; ce-

pendant, dans ce dernier cas, il y a toujours une partie

du sel qui cristallise en petits grains sans avoir éprouvé

d’altération. Il ne subit aucun changement à l’air, si ce

n’est, que sa surface se ternit un peu. A froid, il ne

trouble pas les dissolutions des sels de magnésie.

Sesquicarbonaie sodique. Ce sel prend nais-

sance quand on décompose le bicarbonate par l’ébulli-

' tion. Il est plus soluble que le précédent, et moins que

le suivant; il ne s’effleurit point à l’air; l’oxigène de sa

base est à celui de son acide comme j : 3 . Il contient

21,8 pour cent d’eau. On le rencontre quelquefois

dans le eommerce sous le nom àe'sel de Troua., mêlé

ordinairement avee quelques centièmes de sulfate sodique

et de sel marin. C’est dans eet état qu’on le tire des laes

de Natron en Hongrie, et surtout en Egypte, où on le

recueille dans la saison sèche, après l’évaporation de l’eau.

3 *^ Carbonate sodique neutre. J’ai déjà dit, en par-

lant de la soude, qu’on prépare ce sel avec la soude

du commerce. A cet effet on dissout celle-ci dans l’eau,

on filtre la liqueur, on l’évapore jusqu’au point de cris-

tallisation, et quand il ne se forme plus de cristaux à

-t- i5 degrés, on l’expose à la température de zéro, ou

quelques degrés au-dessus, sous l’influence de laquelle

le sel cristallise. Il s’effleurit à l’air libre et tombe en

poussière, se dissout dans deux parties d’eau froide

et dans une d’eau bouillante
,

et se fond aisément

djans son eau de cristallisation. Celle-ci s’élève à 62,9
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pour cent cle son poids
,
et l’oxigène qu’elle contient

est à celui de la soude dans la proportion de io:i. En
décantant la masse fondue, on trouve qu’une partie du

- sel n’a pas subi de fusion
,

et a cédé son eau à l’autre
;

cette dernière dorme par l’évaporation des cristaux

d’un sel qui contient un cinquième de moins d’eau

de cristaliisation
,

et qui ne s’effleurit point à l’air.

Lorsque après avoir fait fondre des cristaux de carbo-

nate sodique, on les laisse reprendre la forme solide, la

température de la masse s’abaisse jusqu’à + 29 ou +
29 Y degrés; mais si l’on remue la masse, la tempéra-

ture remonte promptement jusqu’à -f- 33 f degrés, et

s’y maintient pendant la solidification, de sorte que le

point de congélation de ce sel paraît être de + 33 | de-

grés. Le sel anhydre entre plus facilement en fusion

que le sel correspondant de potasse. Un mélange des

deux carbonates est plus fusible encore. ]^e carbonate

sodique s’effleurit souvent, à la surface des vieux murs,

sous forme d’un feutre délié
;

dans ce cas il résulte

probablement de la décomposition du sel marin par

la chaux employée à la construction des murs. On ren-

contre ce sel dissous en grande quantité dans quelques

eaux de source.

On prépare en grand le carbonate sodique avec le

sulfate sodique, que l’on décompose par la potasse or-

dinaire. Mais le sel ainsi obtenu est fort impur; il est

plus difficile d’en séparer le sulfate potassique, et la

séparation est moins complète que quand la décompo-
sition a lieu par la potasse caustique. On prend trois

parties et demie de potasse purifiée et huit de sulfate

sodique cristallisé.

En France, on fabrique le carbonate sodique avec le

sulfate sodique à beaucoup moins de frais que par toute

autre méthode. On mêle le sulfate sodique anhydre

avec parties égales de craie
(
ou

,
en cas de besoin ,

avec quatre cinquièmes de chaux vive), et avec deux cin-

quièmes de charbon finement pulvérisé
,
et on grille le

mélange, dans un fourneau à réverbère, à une chaleur

3o.



468 CARBON 7\TE SODIQIIE.

graduellement augmentée
,
jusqu’à ce qu’il commence à

se ramollir; alors on le jette sur nue plaque de fer, ou
sur une dalle de pierre, et on le casse tandis qu’il est

encore chaud. Dans cette opération
,

le charbon s’oxide

aux dépens de l’acide sulfurique, dont l’oxigène le con-

vertit en acide carbonique
,
qui se combine avec la

soude, tandis que le soufre s’unit au calcium de la

chaux (dépouillée de son oxigène et de son acide car-

bonique par Faction réunie de la chaleur et du charbon),

d’ou résulte du sulfure de calcium, peu soluble dans

l’eau.

La masse obtenue est grise
,
et ressemble à la soude

brute. Elle se dissout difficilement et lentement dans

l’eau
,
lorsqu’elle n’est pas réduite en poudre fîiie

;
mais,

pour obviera cet inconvénient, on la met dans un four

échauffé, et on l’arrose de temps en temps avec de

Feau
,
de sorte qu’elle se trouve dans une atmosphère

|}resque entièrement formée de gaz aqueux, ou elle se

gonfle, se délite et devient plus soluble. Le sulfure de

calcium non dissous est séparé par la filtration
,

et la

liqueur évaporée dans des vaisseaux de plomb. Le car-

bonate sodique se précipite alors au fond du vase; on
l’enlève à mesure qu’il se dépose

,
et on le met égoutter

dans des paniers placés sur des chaudières. Enfin

,

lorsqu’il ne se dépose plus de sel, on décante la liqueur

restante, qui est d’un brun jaunâtre, contient beaucoup
de soufre, et se prend, par le refroidissement, en une

masse saline rougeâtre, dont on n’a point encore examiné

la composition. Le carbonate sodique qui s’est déposé a

besoin de subir plusieurs cristallisations successives pour

être pur.

Ce procédé a été imaginé par Tjcblanc; il a offert de

si grands bénéfices dans ces derniers temps, cpie main-

tenant on prépare le sulfate sodique avec le sel marin

et l’acide sulfurique
,

et qu’on laisse l’acide hydrochlo-

rique se dégager sans chercher à en tirer parti. Le plus

grand obstacle que les fabricans de soude aient à vain-

cre, consiste à se débarrasser du gaz acide qui
,

ré-
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pandu dans ratinosphère
,

détruit toute la végétatiou

dans les alentours.

Le carbonate sodique peut aussi être obtenu en

décomposant le sel marin par la potasse. On .dissout

parties égales des deux substances dans 5 parties d’eau,

on filtre la liqueur, et on l’évapore jusqu’à ce qu’une

goutte qu’on laisse tomber sur une plaque de tôle froide

donne des aiguilles cristallines. A cette époque, le chlo-

rure potassique cristallise par le refroidissement. Le li-

([uide qu’on décante de dessus les cristaux, est exposé à

un froid de quelques degrés, sous l’influence duquel îe

carbonate sodique cristallise. En évaporant l’eau-mère,

elle donne encore du chlorure potassique, puis, par le

refroidissement, une nouvelle quantité de carbonate so-

dique.

On peut même obtenir du carbonate sodique en mêlant

le sel marin avec de la chaux vive
,

et tenant le

mélange constamment humide. Au bout de quelque

temps, le carbonate sodique commence à s’effleurir à la

surface du mélange. Cependant ce procédé donne un
produit si faible, qu’il ne couvre pas les frais de fabri-

cation. C’est probablement par suite d’une décomposition

semblable du sel marin, que le natron s’effleurit à la

surface des vieux murs et de certaines parties du soi en

Egypte et aux Indes orientales.

Oxalate sodique. Il est peu soluble dans l’eau. Ün
léger excès d’alcali augmente sa solubilité

,
tandis

qu’un excès d’acide la diminue. Suivant Bérard
,

l’oxa-

late neutre contient ia pour cent d’eau de cristallisa-

tion
,
et dans le suroxalate, la soude se trouve comlbi-

née avec deux fois autant d’acide et d’eau de cristallisa-

tion que dans le sel neutre. On ne peut pas produire de

quadroxalate sodique.

Oxalate potassico-sodique. On l’obtient en neutrali-

sant le bioxalate potassi(jue par le carbonate sodi([ue, et

évaporant la liqueur. Les cristaux ressemblent à l’alun

par leur aspect, et .s’efflcnrissent à l’air.

Borate sodique (borax). Dans certaines contrées,
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ce sel s’effleurit à la surface de la terre. La plus grande
partie de celui qui nous arrive vient de l’Asie méridio-

nale
,
sous le nom de tinkal ou borax brut. On le pu-

rifie en Hollande, et il porte ensuite le nom de borax
raffiné. Le tinkal donne environ moitié de son poids

de borax pur
;

le reste paraît consister en une combi-
naison savonneuse de soude avec une substance grasse.

Cette substance étrangère se trouve presque toute ras-

semblée à la surface du sel. Pour l’enlever, on verse de

l’eau froide sur le tinkal
,
de manière à l’en couvrir à

quelques pouces de hauteur, et au bout de quelques

heures, on y ajoute un quatre-centième de son poids

de chaux récemment éteinte; on remue bien la masse,

on la laisse en repos pendant douze heures, on la remue
encore avec force, et on décante l’eau trouble. On laisse

reposer cette eau, et lorsqu’elle s’est éclaircie, ce qui exige

un quart d’heure, on la verse de nouveau sur le sel, qu’on

remue bien, après quoi on décante encore l’eau, afin

de la laisser s’éclaircir, et on recommence ainsi jusqu’à

ce que la liqueur cesse de se troubler. On prend alors

le sel lavé, on le fait dissoudre dans deux parties et

demie d’eau bouillante, et l’on verse dans la liqueur

une dissolution de chlorure calcique, jusqu’à ce qu’il ne

se produise plus de précipité
,
ce qui occasionne ordinaire-

ment une perte de deux pour cent du poids du tinkal,

La combinaison savonneuse se décompose ainsi
,

et la

chaux forme avec la graisse un corps insoluble qui se

précipite. On concentre ensuite la liqueur jusqu’à ce

qu’elle marque 1 8 ou 20 degrés à l’aréomètre de Beaumé,

et on la laisse refroidir lentement dans des vaisseaux de

bois ou de plomb, qu’on place dans un endroit chaud

ou qu’on entoure de paille pour empêcher que le re-

froidissement se fasse trop rapidement.

Le borax a une saveur douceâtre et lixivielle
,

réagit à la manière des alcalis et se dissout dans 12 par-

ties d’eau froide et dans 2 d’eau bouillante. Il s’effleurit

faiblement et lentement au milieu d’un air sec
,

et de-

vient très-lumineux quand on le frotte dans l’obscurité.
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Il entre en fusion sur les charbons ardens
,

se hour-

souffle b^ucoup
, et laisse une masse blanche et po-

reuse, qui se réduit facilement en poudre. La perte qu’il

éprouve ainsi s’élève à 47^1 pour cent d’eau, dont

l’oxigène est à celui de la soude comme lo: i. D’après

les expériences de Payen
,
on peut obtenir le borax sous

une autre forme et avec 3o pour cent d’eau
,
en faisant

cristalliser la dissolution à une température plus élevée

que H- 3o degrés. Les cristaux affectent alors la forme

d’octaëdres réguliers, et l’oxigène de l’eau s’y trouve à celui

de la soude, dans la proportion de 5: i . Il ne s’effleurit point

à l’air. Si on expose le borax à une température élevée,

il se fond en un verre limpide et incolore, susceptible

de se redissoudre dans l’eau. On l’emploie comme flux

dans les soudures et dans les expériences au chalumeau : on

fait fondre avec lui les corps que l’on veut essayer, et

l’on obtient ainsi des verres, par la teinte desquels on
reconnaît souvent des quantités très -peu considérables

des oxides métalliques qui donnent des verres colorés.

On a aussi proposé pour cet usage un borax neutralisé

par l’acide nitrique
;
mais alors l’essai ne peut point

être fait sur un charbon.

En France on fabrique le borax en grand, avec l’a-

cide borique qu’on tire de l’Italie, ou il se trouve dans

les eaux de quelques petits lacs
;
on sature cet acide par

la soude et on fait cristalliser le sel. Ce borax est plus pur

que celui des Indes raffiné; mais il a l’inconvénient que ses

cristaux se divisent très-facilement dans le sens de leurs

clivages naturels; en sorte que, quand on les emploie

pour souder, et qu’on en enduit les métaux chauds, il

se casse en petits morceaux, dont il y a toujours quel-

ques-uns de perdus. Mais on remédie à ce défaut en

ajoutant un peu de tinkal à la dissolution du borax,

avant de la Dire cristalliser.

IjR matière grasse qui entoure le tinkal peut en être

séparée par les acides. Elle se dissout difficilement dans

l’alcool, même bouillant, tandis que, d’après les expé-

riences de Robi([uet, elle est très -soluble dans l’éllier,
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même à froid; après Tevaporation cet éther iaisse une
huile rance, d’un hrun foncé

,
contenant de l’acide

borique, que l’on peut en extraire par le moyen de
l’eau.

Le sel que l’on obtient en neutralisant le borax par

l’acide borique, est peu connu encore : il cristallise

difficilement.

Si l’on fait fondre de l’acide borique avec du car-

bonate sodique en excès
,

il se forme, d’après les expé-

riences d’Arfvedson, un mélange de carbonate sodique

non décomposé et d’un sous-borate sodique, dans lequel

l’acide contient deux fois autant d’oxigène que la soude

(
borate trisodique ).

Silicate sodique. Il a les mêmes propriétés que le

silicate potassique
,

et forme un verre soluble parfaite-

ment semblable à celui qu’on obtient avec la potasse;

d’après les expériences de Fucbs, il surpasse même ce

dernier dans ses applications aux arts.

Verre. On peut le considérer, en général, comme un
sursilicate alcalin, fondu et mêlé avec une plus ou

moins grande quantité de silicates terreux et métalli-

ques. Le verre a été découvert par des marchands phé-

niciens, qui rapportaient du natron d’Egypte; s’étant

arrêtés un jour sur les bords du Bélus, ils se servirent

de quelques morceaux de natron, comme d’un trépied,

et faisant du feu pour cuire leurs alimens, ils virent ce

sel entrer en fusion avec le sable. Cependant les appli-

cations du verre aux besoins de la vie maicbèrent avec

tant de lenteur, qu’au troisième et quatrième siècle, il

n’y avait encore qu’un petit nombre d’endroits où l’on

vît des carreaux de vitre.

On prépare le verre en grand avec du sable silicique

ou du quartz pur et de la potasse, ou de la soude. Il en

existe deux principales sortes, dont l’ime est blanche,

incolore, et l’autre verte. La première se partage, d’a-

près ses différens degrés de transparence et de réfran-

gibilité, en cristal, flint-glass, crownglass, etc.

Le verre blanc des vitres se fait avec 60 parties de



VERRE. 47 3

sable, 3o de potasse pure, i 5 de iiitre, 1 de borax et

I à I d’arsenic blanc; ou avec 100 parties de sable,

5o à 65 de potasse, 6 à de chaux éteinte, et JO à

1 00 parties de retailles qui tombent quand on souffle

le même verre.

Le cristal est composé de 120 parties de sable sili-

cique ou de feld-spath, 46 de potasse, y de nitre,

6 d’arsenic blanc et ÿ de manganèse; ou de 100 par->

ties de sable, 100 de soude d’Ali(;ante, îoo de débris

de verre et à i de manganèse.

Op obtient le flint-glass en fondant ensemble i 20 par-

ties de sable blanc, 35 de potasse, l[0 de minium,
i 3 de nitre, 6 d’arsenic blanc et ^ de manganèse; ou

100 parties de sable, 80 à 85 de minium, 35 a l\o de

potasse purifiée, 2 à 3 de nitre et 0,06 de manganèse.

Le verre pour les glaces se prépare avec 60 parties

de sable, 2.5 de potasse, i 5 de nitre, p de borax et

-g de manganèse; ou 100 parties de sable, 45 à 43 de

soude purifiée, 12 de chaux éteinte et loo de sel de

Glauber. Du reste, les recettes qu’on donne à cet égard

diffèrent beaucoup les unes des autres.

Le verre vert ou à bouteilles est composé de 2 par»

ties de cendre, i de sable et un peu de sel marin; ou

de IOO parties de sable, 200 de soude de varec, 5o de

cendre et 100 de bouteilles cassées.

Pour faire le verre vert à vitrages, ou prend 60 par»

ties de sable, 25 de potasse, 10 de sel marin, 5 de ni-

tre, 2 d’arsenic blanc et ~ de manganèse.

On se sert avec avantage, pour fabriquer le verre

vert, de la cendre de bois lavée, dont l’alcali plus pur

est employé à faire du verre blanc. Cette cendre les-

sivée contient du silicate potassique (combi rîé avec des

silicates calcique et aluminique ), qui se convertit en

verre vert par l’addition du sable.

Dans ces derniers temps, on a remplacé avec succès

le carbonate sodique par le sulfate, dont l’acide est

chassé par l’acide siiicique, à l’aide d’un feu soutenu.

Ces divers matériaux sont tous réduits en poudre
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fine, mêles ensemble de la manière la plus intime, puis

calcinés jusqu’à ce que le tout soit agglutiné en une
seule masse. Ensuite on fait fondre celle-ci dans de

grands creusets
,
au milieu d’un fourneau particulier, et

quand on voit que le verre est parfaitement fondu et

sans bulles, on l’écume pour enlever des substances sa-

lines étrangères, désignées sous le nom defiel de verre ^

qui viennent nager à la surface
;
puis on le travaille.

Le verre une fois fabriqué doit être refroidi lentement

dans un four spécial; sans quoi il devient cassant, et se brise

au moindre choc ou au plus léger changement de tempé-

rature. Plus il se refroidit lentement, et plus il est du-

rable, et vice versci. Cependant on a observé que du
verre refroidi avec trop de rapidité et devenu cassant

s’améliore beaucoup, si on le met dans un pot plein

d’eau, qu’on chauffe celle-ci jusqu’à ce quelle bouille,

qu’on la couvre bien
,
et qu’on la laisse refroidir le plus

lentement possible.

La fragilité du verre refroidi rapidement tient à ce

que les parties extérieures se resserrent plus prompte-

ment que celles du centre
;
de là vient que chaque mo-

lécule de verre a une position différente des autres
,
de

manière qu’il suffit
,
soit du moindre choc pour qu’elles

se séparent, soit /l’une application soudaine de froid ou
de chaleur pour qu’elles changent de situation respec-

tive : c’est ce dont les larmes bataciques nous offrent

un exemple frappant. On appelle ainsi des gouttes de

verre fondu, qu’on laisse tomber dans de l’eau froide,

oil elles s’allongent en une queue mince
,
qui se refroi-

dit la première. On peut frapper le bout épais qui s’est

refroidi moins rapidement, sans qu’il casse; mais dès qu’on

brise la pointe, la lame entière se réduit bruyamment
en poudre. Un effet analogue a lieu quand on fabrique

de petits matras ordinaires en verre, à fond épais, sans

les laisser refroidir au four : leur surface interne, qui

est celle dont le refroidissement a été plus lent
,
conso-

lide tellement le vase entier, qu’il peut- supporter de

petits chocs à l’extérieur, ou, dans l’intérieur la chute
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de corps ronds et polis; mais, dès qu’on laisse tomber

dedans un corps anguleux, même très-petit
,
comme un

petit éclat de pierre à fusil, le fond éclate et le ma-
tras se brise, effet dû a la cessation de l’état de tension

dans lequel la surface extérieure était tenue auparavant.

On peut se faire une idée sensible de ce qui a lieu dans

ce cas par ce qui arrive à un morceau d’étoffe forte-

ment tendu, qui résiste à la tension tant qu’il conserve

son intégrité, mais qui se déchire à la moindre fissure

qu’on y pratique avec des ciseaux ou avec un cou-

teau.

La soude ou la potasse et l’acide silicique sont les

principaux matériaux du verre. La soude donne un verre

plus fusible, et plus exempt de bulles que la potasse;

mais il est ordinairement un peu verdâtre. Le sel

marin qu’on ajoute sert presque toujours à introduire

de la soude dans le verre, parce qu’alors il se sépare du
chlorure potassique à l’état de fiel de verre. Le nitre

,

l’arsenic et le manganèse fournissent l’oxigène néces-

saire pour brûler les matières combustibles qui pour-

raient se trouver dans la masse et la colorer. L’oxide

plombique rend le verre plus fusible
,
par conséquent

plus homogène, moins bulleux et moins strié. Le verre

vert doit sa couleur à l’oxide ferreu^ contenu dans la

cendre. Cette teinte diminue par l’addition du manga-
nèse en juste proportion. On met aussi du manganèse
dans le verre blanc, pour le dépouiller de toute nuance
verdâtre.

Quelquefois on ajoute à la masse vitrifîable une cer-

taine quantité de chaux délitée à l’air, qui la rend plus

fusible. Cependant la proportion de chaux ne doit jamais

s’élever tà plus d’un vingtième du poids total de la masse,

autrement le verre serait attaquable par les acides et per-

cerait les creusets. Le mauvais verre
,
qui contient trop

d’alcali, devient trouble avec le temps, et s’effleurit à

la surface. Quand on le chauffe, il se décompose à la

superficie, même audessous du degré d’ébullition, de-

vient opaque et se sépare par petites écailles.



47^ VERRE.

Le verre de bonne qualité est parfaitement transpa-

rent. Sa pesanteur spécifique varie entre 2,3 et 4, sui-

vant la quantité d’oxide plombique qu’il contient. A. la

chaleur rouge, il peut être tiré en fils assez minces

pour qu’on puisse à peine les apercevoir à l’œil nu. Il

est élastique et sonore. Peu de substances l’attaquent,

à l’exception de l’acide liydrofluorique et des fortes les-

sives d’alcalis caustiques. A une haute température, il

est attaqué aussi par l’acide sulfurique concentré et

par l’acide pbosphorique. L’eau même le décompose par

une longue ébullition, ainsi que j’ai déjà eu occasion de

le dire dans le premier volume. lœ verre sodique résiste

beaucoup mieux à Faction des acides que le verre po-

tassique
,
parce que la soude est une base plus faible. Le

plus mauvais de tous les verres
,
pour l’usage des clii-

mistes, est celui qui contient beaucoup de silicate calci-

que, parce que la chaux ne sature pas assez d’acide

silicique, pendant la fusion, pour être en état de ré-

sister à l’action des acides.

Avant d’appliquer le verre aux besoins de la chimie,

il faut l’essayer : la meilleure épreuve à laquelle on puisse

la soumettre est d’y faire bouillir de l’eau régale pendant

quelques heures, et de l’évaporer à siccité; après quoi on

lave le verre et on le laisse sécher. Lorsque, étant complè-

tement sec, son fond ne présente point de tache, on en

conclut qu’il est de bonne qualité. Dans les analyses, on ne

doit jamais employer des vases de verrequi n’aient subi

cette épreuve, et celui qui n’y résiste point n’est pas rare

(en Suède), parce qu’on se sert presque généralement

de potasse, et non de soude, pour le fabriquer.

On appelle /lux des sortes de verre colorés, au

moyen desquels on imite diverses pierres gemmes. Poul-

ies obtenir, on commence par préparer une masse vi-

treuse et limpide, appelée strass

,

qui se fait avec une

once de cristal de roche bien pulvérisé, une demi-

once de carbonate sodique calciné, trois grains de bo-

rax calciné et trente grains decarbonate plombique;

après avoir bien mêlé ces diverses substances
,
on



VERRE. 477

les fait rougir doucement pendant un quart d’heure,

])Uîs tondre à la plus forte chaleur qu’on puisse pro-

duire. En laissant lentement refroidir le fourneau, avec

les creusets qu’il contient, la masse vitreuse ne casse

point. C’est en refondant ce verre avec des oxides mé-
talliques qu’on obtient des flux vitreux colorés. On
le colore en l'ouge par le pourpre d’or et l’oxide

cuivreux. Ce dernier donne un très-beau verre rouge;

mais il a l’inconvénient d’être sujet à se convertir en
oxide cuivrique, et de teindre alors le verre en vert; on
peut restituer à celui-ci sa teinte rouge par l’addition

d’une petite quantité d’un corps désoxidant, tel que la

limaille d’étain ou de fer, ou le noir de fumée. L’oxide

antirnonique, surtout vitrifié, donne àu jaune. En ajou-

tant du fer, on obtient une teinte orangée. L’oxide et

le chlorure argentiques colorent également le verre en

jaune, mais souvent ces corps lui' donnent en même
temps une nuance opaline. Le vert s’obtient avec

l’oxide cuivrique, dont quelques grains suffisent pour

colorer une demi-once de strass. C’est l’oxide chromeux
qui procure le plus beau vert d’émeraude. On a du
bleu avec l’oxide cobaltique, du noir en ajoutant au

strass beaucoup d’oxide ferreux (battitures de fer), du

xnolet avec le manganèse. En changeant les propor-

tions et en modifiant le mode d’association de ces sub-

stances
,
on obtient une diversité infinie dans les teintes

et les nuances des flux colorés.

Le verre opaque blanc, qu’on appelle verre laiteux

,

s’obtient en faisant fondre le verre avec des os calcinés

à blanc. Un tiers de poudre d’os le rend parfaitement

blanc et opaque.

On donne le nom ééémail à un verre blanc et opa-

que, qui se prépare de la manière suivante : on fait

fondre, dans le moufle d’un fourneau de coupellation,

3 parties d’étain pur et lo de plomb, et l’on calcine le

mélange jusqu’à ce qu’il soit converti en un oxide blanc

et incolore. Alors on fait fondre cet oxide avec lo parties

de silice pure, si de carbonate potassique ou sodique
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et pour chaque livre de la masse
,
avec 8 grains de manga-

nèse. Cette masse sert à enduire des feuilles d’or ou de
cuivre. A cet effet onia pulvérise bien, on la soumet à la

lévigation
, on étend uniformément cette poudre à la

surface du métal, et on fait chauffer le tout dans'le
moufle d’un fourneau à coupellation

,
puis on polit

l’émail qui se trouve fixé sur le métah C’est ainsi que
l’on fait les cadrans de montre (i).

Je dois encore, pour terminer cet article, parler de

la modification du verre qu’on appelle porcelame de
Béaumur

y

du nom de son inventeur. On l’obtient en

entourant le verre de gypse ou de sable, le disposant

ainsi dans un four, et l’y tenant long-temps au rouge,

sans le fondre. Il perd alors sa transparence, acquiert

une surface inégale, résiste mieux qu’auparavant aux
variations de la température et aux cbocs extérieurs

,

raie le verre, fait feu au briquet, et ressemble en quel-

que sorte à la porcelaine. On a cru pendant long-temps

(i) On peut ensuite peindre sur cet émail avec des couleurs

particulières que l’on passe au feu quand elles sont sèches. La
purpurine s’obtient avec le pourpre d’or, ou mieux en-

core avec l’or fulminant, que l’on mêle avec 4 à 20 parties d’é-

mail en poudre line et un peu de nitre et de borax : le rouge avec

de l’alun et du vitriol de fer, qu’on mêle ensemble et qu’on cal-

cine jusqu’à ce que l’acide sulfurique soit chassé : 3 parties d’alun

et I de vitriol donnent une couleur de chair

^

et avec plus de vi-

triol on a un rouge plus foncé. L’oxide ferrique seul
,
sans alumine,

donnerait un verre verdâtre. Pour avoir du jaune, on prend
parties égales (ou d’autres proportions) d’oxides antimonique et

plombique, que l’on mêle avec parties égales d’alun et de sel

ammoniac, et l’on calcine le mélange jusqu’à ce que le tout ait

acquis une belle couleur jaune. Le sulfate et le phosphate ar-

gentiques procurent aussi cette teinte. Le vert s’obtient avec

l’oxide chromique et l’oxide cuivrique : cependant ce dernier a

besoin d’être fondu avec une poudre d’émail moins fusible
,
sans

quoi il s’écoule. Le cobalt donne du bleu et le manganèse du
violet. Toutes ces couleurs sont mêlées avec de l’émail en poudre.

Les oxides uraneux, ferrique et cobaltique donnent du noir, ou

plutôt il résulte des deux premiers un vert et de l’autre un bleu

si foncés qu’ils paraissent noirs.
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que le verre traité de cette manière perdait une grande

partie de son alcali
,
et que ce qui restait contenait da-

vantage de silice : c’est une erreur. La composition du

verre reste la même; mais, pendant le ramollissement

que la chaleur rouge long-temps soutenue lui fait

éprouver, ses molécules changent de situation les unes

par rapport aux autres, et, obéissant à leur force d’a-

grégation, prennent une texture cristalline. La porce-

laine de Réaumur n’est donc autre chose qu’une masse
vitreuse cristalline.

Acétate sadique. Les cristaux de ce sel s’effleuris-

sent lentement à l’air, et perdent ainsi L\o., \ i pour cent

de leur poids. lêacétate a une saveur salée, âcre, qui

n’est point désagréable. Il se dissout dans 2,86 parties

d’eau froide. Il est soluble dans l’alcool.

Tartrate sadique, Tartrate neutre. Ce sel est inal-

térable à l’air, mais s’effleurit et tombe en pouissière

quand on le chauffe doucement. Il est soluble dans cinq par-

ties d’eau froide
,
et en toutes proportions dans l’eau bouil-

lante
, à tel point qu’on peut l’obtenir liquide dans ~

de partie de cette dernière. Il n’est point soluble dans

l’alcool anhydre. D’après Bucholz, il contient
1 y pour

cent d’eau. 2° Bitartrate sadique. On l’obtient en dis-

solvant le sel précédent dans huit parties d’eau bouil-

lante
,
et le mêlant avec moitié de son poids d’acide tar-

trique dissous dans le moins d’eau possible. Après l’é-

vaporation
,

la liqueur donne de petits cristaux par le

refroidissement. Ce sel a une saveur acide, faiblement

salée. Il se dissout dans huit parties d’eau froide, et

dans 1,8 d’eau bouillante, mais il est insoluble dans l’al-

cool. Il contient t 5 pour cent d’eau. De même que le

bitartrate potassique, il s’unit à l’acide borique, avec le-

quel il produit un sel acide qui, évaporé à siccité
,
s’hu-

mecte à l’air.

Tartrate potassico-sodique de Seignette). Pour
l’obtenir, on neutralise la crème de tartre par la soude,

et l’on évapore lentement la dissolution, pour le faire

cristalliser. A l’état crristallisé, ce sel contient souvent

une certaine quantité de tartrate calcique, dont on est
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oblige de le débarrasser en le dissolvant et le faisant

eristalliser de nouveau. On le prépare également en satu-

rant de potasse six parties de crème de tartre, et y ajou-

tant ensuite une dissolution de cinq parties de sulfate sodi-

que cristallisé. Après l’évaporation
,
on obtient des cristaux,

d’abord de sulfate potassique et ensuite de tartrate po-

îassico-sodique. Ce sel est remarquable par le grand vo-

lume de ses cristaux. Il a une saveur salée, désagréable,

s’altère peu à l’air, et s’effleurit seulement à la surface

lorsque l’air est sec et chaud. Il contient 3o pour cent

d’eau de cristallisation, dont l’oxigène est à celui des

deux bases ensemble comme 5:i. Il se dissout dans

deux parties et demie d’eau froide et dans une quantité

bien moindre d’eau chaude. On l’emploie en médecine.

Son nom lui vient de celui d’un pharmacien de La Ro-
clielie, qui l’a découvert.

On appelle tartre borate un sursel qui se prépare

en dissolvant trois parties de crème de tartre et une de

borax dans six parties d’eau, et évaporant la liqueur

jusqu’à siccité.I^e résidu est une masse visqueuse et gluante,

qui s’humecte aisément à l’air. Les quatre parties de sel

qui ont été employées, en donnent seulement 3,6 de

sel double sec. Celui-ci se dissout dans parties égales

d’eau froide, et en se dissolvant il dépose ordinairement

un peu de tartrate calcique. Il n’est point soluble dans

l’alcool
,
et n’est presque pas décomposé par les acides

,

à l’exception de l’acide îartrique
,
qui en sépare un peu

de crème de tartre. Ce sel paraît être un exemple de

ces doubles combinaisons dans lesquelles, non-seulement

les acides, mais encore les bases diffèrent les unes des

autres, combinaisons qui sont très-rares. On l’emploie,

quoiqiie rarement, en médecine.

Pjrotartrate sodique. C’est un sel déliquescent.

Citrate sodique. Il donne des cristaux prismatiques

légèrement efflorescens
,

se dissout dans trois quarts

de son poids d’eau froide, et entre en fusion, par l’ac-

tion de la chaleur, avant de se cbarbonner,

Malate sodique. C’est une masse saline déliques-

cente. Le surmalate sodique cristallise.
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Benzoate sodique. 11 donne des cristaux aciculaires

qui s’effleurissent à Fair
,
sont très-solubles dans l’eau

,

et ont une saveur douceâtre, piquante. Il est peu solu-

ble dans l’aicool, meme bouillant.

Gallate sodique. C’est une masse saline irrégulière.

Mucale sodique. Il forme de petits cristaux grenus,

qui exigent cinq parties d’eau bouillante pour se dissou-

dre, et qui se déposent en grande partie par le refroidis-

sement.

Pyromucate sodique. Il cristallise difficilement, s’hu-

mecte à l’air
,
et se dissout à peine dans l’aicooL

Succinate sodique. Il donne des cristaux prismati-

ques, jouit d’une saveur amère, et se décompose à une
température élevée sans entrer en fusion. On l’emploie

beaucoup, comme réactif, pour séparer l’oxide ferrique

d’autres oxides métalliques.

Formiate sodique. Il cristallise après l’évaporation

,

et ne devient pas humide à l’air. Il se dissout dans deux

parties d’eau froide.

Séléniate sodique. On l’obtient en faisant détoner

du sélénium avec du nitrate sodique. Il ressemble au
sulfate

,
non-seulement sous le rapport de la forme cris-

talline et des multiples de l’eau de cristallisation
,
mais

encore relativement aux singulières variations que pré-

sente sa solubilité à différentes températures. On peut

aussi l’obtenir cristallisé sans eau.

Sélénite sodique. Sélénite neutre. Il se dissout

avec la plus grande facilité dans l’eau. Sa saveur res-

semble à celle du borax. Après avoir été amenée à con-

sistance d’extrait, sa dissolution dépose, lorsqu’on conti-

nue â l’évaporer, mais non par le refroidissement
,
de

petits grains cristallins, tandis que la surface de la li-

queur se couvre d’une croûte d’tm blanc d’émail. Une
fois qu’il est parfaitement sec, il se conserve à l’air sans

éprouver d’altération. L’alcool ne le dissout point.

'F Bisélénite sodique. Il ne cristallise que quand sa

dissolution, évaporée jusqu’à consistance de sirop, est

abandonnée à elle -meme dans un endroit frais. Jl

ÎIL
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forme uti assemblage, soit de figures étoilées, soit de

gros grains qui sont composés de rayons concen-

triques. Il n’est point efflorescent
;

mais lorsqu’on

le chauffe, il perd son eau, puis se fond en un liquide

jaune clair, qui, par le refroidissement, devient blanc

et cristallin et prend une cassure rayonnée. Au rouge

naissant
,
l’excès d’acide sélénieux se volatilise sous forme

d’une fumée blanche, et il finit par ne plus rester que
du sel neutre.

3® Quadrisélénite sodique. 11 cristallise en rayons

quand on l’abandonne à l’évaporation spontanée. Il n’est

point efflorescent.

Arsêniate sodique. Pour l’obtenir on sature l’acide

arsenique par du carbonate sodique qu’on met en léger

excès. Il cristallise en gros et beaux cristaux qui s’effleu-

rissent promptement. La dissolution de ce sel réagit à

la manière des alcalis, et se comporte d’ailleurs parfai-

tement de même que le phosphate correspondant. Les

cristaux contiennent une quantité d’eau de cristallisa-

tion dont l’oxigène est multiple par 12 de celui de la

base, c’est-à-dire qu’elle s’élève à o,548 du py)ids des

cristaux. L. Gmelin a fait voir que quand ce sel cris-

tallise à une température de 18 à + 20 degrés, au

sein d’une dissolution concentrée, abandonnée à l’éva-

poration spontanée, il ne contient que 44 pour loo

d’eau de cristallisation, dont l’oxigène est octuple de *

celui de la soude. Il ne s’effleurit pas, et affecte une forme

cristalline différente de celle de l’autre. Mitscberlich

a trouvé qu’en ajoutant à une dissolution de ce sel assez

d’acide arsenique pour que la liqueur devienne tout-à-fait

neutre, on obtient une combinaison dans laquelle l’a-

cide contient trois fois et un tiers autant d’oxigène

que la base; d’où il suit que cette combinaison est

proportionnelle au surphosphate barytique obtenu en

traitant du phosphate barytique acide par l’alcool. La
dissolution de ce sel se décompose par l’évaporation,

elle donne des cristaux du sel dont il a été parlé plus

liant, tandis qu’il reste dans l’eau-mère un sel avec
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excès d’acide. Lorsqu’on se sert de la dissolutio^n du
sel cristallisé à réaction alcaline

,
pour précipiter des

sels plombiques ou barytiques neutres, la liqueur qui

surnage le précipité est neutre, parce que la décomposi-

tion réciproque est complète; mais si l’on emploie, pour

opérer cette précipitation
,
une dissolution parfaitement

neutre d’arséniate sodique, la liqueur superstagnante est

acide, parce que la composition des précipités est pro-

portionnelle à l’arséniate sodique qui cristallise quand on
évapore la dissolution neutre. Beaucoup de bases ont

une tendance prononcée à former des sels basiques

avec l’acide arsenique, de même qu’avec l’acide phos-

phorique. Telles sont la chaux, la magnésie, l’oxide zin-

cique, l’oxide cuivrique, l’oxide argentique, l’oxide mer-

curique et quelques autres. Si l’on mêle une dissolution

neutre d’une de ces bases avec la dissolution de l’arsé-

niate sodique cristallisé, il se précipite un sous^el et la

liqueur exerce une réaction acide.

On obtient du biarséniate sodique en versant de l’a-

cide arsenique dans la dissolution du sel précédent
,
jus-

qu’à ce que la liqueur ne précipite plus le chlorure

barytique. Ce sel donne, par l’évaporation, de gros

cristaux non efflorescens
,
dont la forme est le prisme

droit à base rhombe. Ces cristaux contiennent 19,7 r

pour 100 d’eau, dont l’oxigène est à celui de la base

comme 4 • i-

Arseniatepotassico-sodique

.

On l’obtient de la même
manière que le phosphate double correspondant, avec

lequel il a une ressemblance parfaite. Il est composé de

3o, 9.4 parties d’arséniate potassique, 26 ,65 d’arséniate

sodique et 44?* • d’eau dont Toxigène est à celui d’une

des deux bases comme 17:1.
Arsénite sodique. Après l’évaporation

,
il forme une

masse visqueuse, et la liqueur évaporée jusqu’à con-

sistance de sirop, donne, par le refroidissement, de

petits cristaux grenus.

Chromate sodique. On l’obtient de la même manière

que le sel potassique, tant à l’état neutre, qu’à celui de

3ï.
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suTscl. II dontie des cristaux jaunes, transparens et lé-

gèrement solubles dans Talcool.

Molybdate sodique. Il produit de gros cristaux ef-

llorescens à l’air et très-solubles dans Peau. Les acides

en précipitent un surmolybdate.

Tungstate sodique. Il donne des cristaux inaltéra-

bles à Pair, qui ont une saveur âcre et se dissolvent

dans deux parties d’eau bouillante et dans quatre d’eau

froide. Les acides en précipitent un surtungstate. Le sel

neutre fondant dissout beaucoup d’acide tungstique, et se

prend, par le refroidissement, en une masse très-cris-

talline.

J’ai parlé, dans le second volume, de la combinaison

de l’oxide tungstique avec la soude. (Voy. pag. 486.)
Antimoniate sodique. Antirnonite sodique. Tout

ce qu’on sait de ces sels, c’est qu’ils sont solubles dans

l’eau.

Tellurate sodique. On ne l’a point étudié,

Tantalate sodique. On l’obtient de la même manière

que le sel potassique. Il est moins soluble dans l’eau, et

se précipite en grande partie pendant le refroidissement

de la dissolution bouillante
,
sous forme d’une poudre

blanche.

Manganate sodique. Il s’obtient de même que le sel

potassique. On connaît un manganate vert et un oxi-

manganate neutre qui est rouge. Ce dernier cristallise,

mais plus difficilement que le sel potassique, auquel il

ressemble d’ailleurs.

Ci. SuifOsels de sodium.

Sulfhydrate sodique. On l’obtient de la même ma-

nière que le sulfhydrate potassique, auquel il ressemble

à tous égards. Il donne des cristaux incolores et déli-

quescens à l’air. Il est soluble aussi dans l’alcool. Lors-

qu’on mêle une dissolution concentrée de ce sel avec une

dissolution concentrée d’hydrate sodique, et qu’on laisse

refroidir le mélange, il s’y forme des prismes droits à

quatre pans, terminés par des sommets à quatre faces,

qui sont du sulfure sodique avec de l’eau de cristallisa-
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tion, el qii’oîî regardait autrefois comme im soiisliydro-

sulfate de soude.

Sulfocarbonate sodique. C’est un sel jaune, qui cris-

tallise d’une dissolution très-concentrée, s’humecte à l’air

et se dissout aisément dans l’alcool.

Sulfarséniate sodique. SuJJarséniate neutre. Sa

dissolution donne, quand on l’évapore, un liquide vis-

queux, qui finit par se dessécher à une douce chaleur

et devient d’un jaune citrin. A l’air humide, il se ra-

mollit. S’il contient un excès de sulfide arsenique, il

jaunit avant de se desséclier. A une douce chaleur il

fond dans l’eau combinée qu’il reiiferme et qui se vola-

tilise; par le refroidissement, il reprend la forme solide.

La masse fondue est peu colorée; figée, elle est jaume

. ^ Sufarsérdate sesquisodique. On l’obtient, soit en

précipitant le sel neutre par l’alcool, soit en y ajoutant

du sulfhydrate sodique, et abandonnant le mélange à

l’évaporation spontanée. L’alcool le précipite en pail-

lettes cristallines d’un blanc de neige, qui peuvent

être reçues sur un filtre, lavées à l’alcool et séchées,

l^orsqu’elles ont été bien lavées, elles restent blanches

après la dessiccation. La dissolution aqueuse de ce sel

,

qui est prescjue incolore
,
donne des cristaux réguliers. Je

l’ai obtenu sous plusieurs formes. Une dissolution de

sulfide arsenique dans la soude caustique produisit des

tables rhomboëdnques irrégulières, avec une croix

diagonale, de laquelle partaient des rayons qui consti-

tuaient la table. Le sel précipité par l’alcool et redissous

dans l’eau bouillante
,
cristallisa, par le refroidissement,

en longs prismes à six pans, un peu aplatis, et ayant

'deux angles aigus. Une évaporation spontanée, ou une

lente cristallisation par refroidissement donnèrent lieu à

des prismes tétraèdres, transparens, à base rhomboï-

dale, et dont les sommets ont une facette sur chacun

des angles aigus; enfin, par une cristallisation plus lente

encore et qui n’avait lieu qu’à une température inférieure

à zés o, j’ai obtenu des octaèdres blancs et opaques, à

base rhomboïdaie. Les gros cristaux transparens ont une

faible teinte jaunâtre et un éclat comparable à celui d
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diamant. Les cristaux opaques sont d’im blanc de lait.

Ce sel n’éprouve aucune altération de la part de l’air,

ïl se dissout aisément et en grande quantité dans l’eau.

Placé dans le vide, au-dessus d’une capsule contenant

de l’acide sulfurique
,

il ne perd pas son eau de

cristallisation à la température ordinaire; mais si on
le fait chauffer doucement, cette eau s’échappe, et

les cristaux deviennent d’un blanc laiteux
,

sans per-

dre leur forme. Si enfin on le chauffe fortement
,

il devient jaune, et dégage un peu de gaz sulfide hy-

drique, probablement parce qu’une partie de la base

en excès décompose de l’eau et se convertit en soude.

Chauffé dans un appareil distillatoire
,

il fond dans son

eau de cristallisation, et produit un liquide à peine co-

loré en jaune; l’eau s’évapore peu à peu, et il reste un
sel blanc, qui, sur la /fin de la dessiccation, produit une
sorte de décrépitation

,
pendant qu’il se dégage un peu

de gaz sulfide hydrique, et que le sel devient jaune; après

quoi celui-ci fond tranquillement et sans se décomposer

en un liquide rouge foncé, jaunit par le refroidissement,

et se redissout complètement dans l’eau, après avoir

ix'prir. son eau de cristallisation et être devenu blanc. Il

contient 82,7 pour 100 d’eau de cristallisation, dont

l’oxigène serait quintuple de celui de la base, si celle-ci

venait à s’oxider.

3^ Bisiilfarséniate sodique. On l’obtient au moyen
de l’alcool. Il n’est connu qu’à l’état de dissolution dans

ce liquide, qui, lorsqu’on en distille une partie, laisse

un sursulfure en paillettes cristallines'^parfaitement belles.

On obtient un sel sursaturé de sulfide arsénique,

par le même moyen que le sursei potassique. Il est jaune

et pulvérulent.

Sulfarséniate potassico-sodique. On se le procure

par le mélange de deux sels. Les deux soussels cristalli-

sent ensemble en tables à quatre pans, très-régulières,

et incolores ou légèrement colorés en jaune.

Sul/arsénite sodique. Hyposulfarsénite sodique. Ils

se comportent comme les sels potassiques correspon-

dans.
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Sulfornoiyhdate sodique. On l’obtient en décompo-
sant, par le gaz sulfîde hydrique, le molybdate sodique

neutre cristallisé; la liqueur évaporée donne, mais seule-

ment après être arrivée à un haut degré de con-

centration, de petits cristaux grenus d’un rouge foncé,

dans lesquels la masse entière se convertit. 11 est très-

difficile d’obtenir ce sel en cristaux réguliers, et après

avoir été dissous plusieurs fois de suite, il devient d’un

rouge clair et rayonné, en raison du molybdate régé-

néré qui se trouve alors mêlé avec lui. Une fois j’ai

obtenu, par le refroidissement, quelques prismes longs

et fins, qui, après avoir été séchés sur du papier gris,

réfléchissaient une lumière verte, comme le sel po-

tassique. Le sulfornoiyhdate sodique est beaucoup plus

soluble dans l’alcool que le sulfomolybdate potassique
;

de sorte qu’il ne se précipite pas, ou du moins se pré-

cipite en très-petite quantité de sa dissolution aqueuse

quand on y verse de l’alcool. A. la chaleur rouge, il se

décompose en laissant une très-petite quantité de sel

qui a échappé à la décomposition.

J’ai essayé de préparer ce sel en faisant fondre en-

semble du carbonate sodique, du soufre, du charbon

pulvérisé et un excès de sulfure molybdique na-

turel
;

par ce moyen
,

j’ai obtenu une certaine

quantité de sulfomolybdate
,
mais tellement mêlé de

sulfure de sodium, qu’il était impossible de séparer le

sel pur par l’évaporation. Il paraît, d’après cela, que

pour réussir, il faut employer un bien plus grand excès

de sulfure molybdique naturel, que quand il s’agit de

préparer ainsi le sel potassique. De même que ce der-

nier, le sulfomolybdate sodique peut donner naissance

à un sel sursaturé de sulfîde molybdique, qui est peu

soluble dans l’eau, et qui, à tous égards, ressemble

tellement au sel potassique, qu’on ne saurait i’en distin-

guer par ses caractères extérieurs. Le mode de prépa-

ration est aussi le même.
HypersuifOmolybdate sodique. 11 se comporte de

même que le se! potassique, et on l’obtient de la même
manière.
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SuifotungState sadique. Il s’obtient de même que le

sulfotungstate potassique. Il cristallise difficilement. La
meilleure manière de l’avoir sous forme de cristaux,

consiste à abandonner sa dissolution alcoolique à l’éva-

poration spontanée. Les cristaux sont rouges, et ils ont

une forme confuse. Ils s’humectent à l’air, et y devien-

nent jaunâtres.

Avec un excès de base
,
on obtient un sel également

soluble dans l’alcool, qui est très-déliquescent, et qui

se décompose bientôt à l’air.

Sulfatellurate trisodique. 11 ne cristallise pas, mais

se dessèche en une masse saline jaune, que l’air décom-
pose promptement.

' III. Sels de lithium.

Les sels de lithium se distinguent par la pro-

priété que possède la litbine, de former un sel peu
soluble avec l’acide phosphorique. Une dissolution sa-

line renferme du lithium, quand elle n’est pas préci-

pitée à froid par la potasse caustique, ni à la tempéra-

ture de l’ébullition par le carbonate potassique; quand
elle est troublée, lorsqu’on l’évapore, après y avoir

ajouté du phosphate sodique
;

et quand
,

après la

dessiccation de cette liqueur, on obtient une masse sa-

line qui, reprise par l’eau, laisse une poudre blanche,

qui gagne lentement le fond du vase. En générai,

les sels de lithium se distinguent par leur grande fusi-

bilité, qu’ils communiquent même à d’autres sels, aux-

quels on en ajoute une petite portion. Si l’on enflamme

une dissolution alcoolique d’un sel de lithium, elle brûle

avec une flamme rouge purpurine. Si I on fait un mé-
lange d’une partie de spath-fluor en poudre fine et d’une

partie et demie de sulfate ammonique, qu’on en ajoute

un peu à un sel solide contenant du lithium
,

et qu’on

chauffe le tout au chalumeau
,

la flamme se colore

d’abord en vert, par suite de la décomposition de l’am-

moniaque
,

puis
,

quand la masse fond
,

en rouge

pourpre.
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A. Sels haloîdes de lithium.

Chlorure lithiqiie (muriate de lithine). Il est très-so-

luble dans l’eau
^

et cristallise en cubes, quand on éva-

pore la dissolution à l’aide de la chaleur. Ce sel est plus

déliquescent qu’aucun autre, se dissout dans l’alcool

anhydre, entre facilement en fusion, et répand des fu-

mées quand il est chauffé jusqu’au rouge.

Lorsqu’on laisse le chlorure lithique exposé à l’air,

jusqu’à ce qu’il soit tombé en déliquescence et fondu,

on obtient
,

d’après Hermann
,
au bout de quelque

temps, de gros cristaux réguliers, qui contiennent 4^
'

pour cent d’eau de cristallisation
,

c’est-à-dire quatre

fois autant qu’il en faudrait pour oxider le lithium. Si

l’on enlève ces cristaux en les saisissant avec les doigts,

et qu’on les pose sur du papier joseph, les parties qui

ont été en contact avec les doigts
,
deviennent à l’in-

stant même opaques, phénomène qui se propage dans

toute la masse; et lorsqu’on touche les cristaux ainsi

devenus opaques
,

ils se réduisent sur-le-champ en une

poudre cristalline.

Fluorure lithique. Fluorure neutre. Il est à-peu-

près aussi peu soluble dans l’eau que le carbonate.

Quand on évapore la dissolution de ce sel, il se dépose

à la surface du liquide de petits cristaux qui ressem-

blent, après la dessiccation, à une poudre farineuse

très-fine; celle-ci, vue au microscope, paraît composée

de cristaux opaques et se fond, au rouge naissant, en

une masse transparente, qui perd sa limpidité en se so-

lidifiant. 2 ° Fluorure acide. Plus soluble que le sel

précédent
,

il se dissout cependant difficilement. La
dissolution donne de petits cristaux qui se décompo-

sent et passent à l’état de fluorure neutre, quand on

les expose à la chaleur rouge.

Fluorure boricodithique. On le prépare eu préci-

pitant le sulfate lithique par le fluorure horico-baryti-

que. Il se dissout facilement dans l’eau; la dissolution

donne
,
par une lente évaporation à + 4^ de
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gros cristaux prismatiques. Expose à Fair, il s’humecte,
redevient liquide et dépose alors de petits cristaux

rhomboëdriques dont la composition n’est pas encore
connue.

Fluorure silicico-lithique. Il se dissout difficilement

dans l’eau, et devient plus soluble par un excès d’a»

eide. Par l’évaporation, il cristallise en petits grains qui,

^us au microscope, se présentent comme des prismes à

SIX pans. Lorsqu’on le conserve pendant long-temps
dans la bouche, on s’aperçoit qu’il a une saveur amère
aigrelette. Il entre en fusion à la chaleur rouge, mais
retient le fluoride silicique avec opiniâtreté.

B. Oxisels de lithium.

Sulfate lithique. Il cristallise en prismes plats ou en

tables
;

les cristaux sont plus volumineux quand la dis-

solution contient un excès d’acide, mais il ne se forme

point de sursel. Ils renferment i 4 , 20 pour 100 d’eau,

dont l’oxlgène est égal à celui de la lithine. Le sel pur

n’entre pas en fusion à la chaleur rouge; mais quand
il se trouve mêlé avec une petite quantité d’un autre

sulfate, il fond au rouge naissant
;
et lorsqu’on y ajoute

du sulfate calcique, même en proportion très-petite,

il fond au-dessous du rouge. Il est très -soluble dans

l’eau
,
et n’éprouve aucune altération de la part de l’air.

L’alcool le dissout aussi en petite quantité.

Nitrate lithique. C’est un sel très -soluble qui cris-

tallise par une lente évaporation : il est extrêmement

fusible, s’humecte promptement à l’air, et a la même
saveur que le nitre.

Phosphate lithique. N Phosphate neutre. Il est si

peu soluble, que quand on ajoute de l’acide phosphorique

à une dissolution d’acétate lithique, presque tout le

phosphate formé se précipite au bout de quelque temps.

Surphosphate. Il est très -soluble dans l’eau; et

quand on livre la dissolution à l’évaporation spontanée,

il cristallise en grains transparens.

Phosphate sodico-lithique. On l’obtient en ajou-



PHOSPHATE SODICO-LITHIQIJE. 49*

tant du phosphate sodique à la dissolution d’un sel li-

thlque, que l’on évapore ensuite à siccité.- La liqueur

se trouble quand on fait le mélange
;

cependant la

majeure partie du sel double ne paraît se former que

pendant la dessiccation de la masse saline. En traitant

celle-ci par une petite quantité d’eau, le sel double

reste sous forme d’une légère poudre blanche. Il est

insoluble dans une liqueur contenant des phosphates,

très-peu soluble dans l’eau froide et un peu plus so-

luble dans l’eau bouillante. Dans ce sel double, les

deux phosphates contiennent la même quantité d’a-

cide phosphorique. Le sel qui a été soumis à la calcina-

tion renferme j5,o8 pour loo de lithine. Le phosphate

sodico-lithique est si peu soluble dans l’eau froide, que

sa formation sert à constater la présence de la lithine dans

les dissolutions qui n’en contiennent que des traces. On
commence par ajouter du carbonate sodique à la disso-

lution, on l’évapore à siccité, on calcine la masse et on

la reprend par l’eau
;
par ce moyen on parvient à éli-

miner les terres et les sels
,
que l’acide phosphorique

pourrait précipiter. On mêle ensuite la liqueur avec du
phosphate sodique pur (j), et on l’évapore jusqu’à sic-

cité. En traitant la masse saline par l’eau, le sel double

reste. Par son aspect, il ressemble parfaitement aux

combinaisons insolubles de l’acide phosphorique avec la

chaux ou la magnésie; mais il en diffère par les carac-

tères suivans.Mêlé avec du carbonate sodique, et chauffé

sur une feuille de platine jusqu’au point d’entrer en

fusion
,

le sel double se fond en une masse transpa-

rente, qui perd sa limpidité en se solidifiant. Les sels

terreux, au contraire, ne fondent pas avec le carbonate

alcalin. Si l’on fait l’essai sur du charbon, le sel double

(i) Pour être sûr que ce phosphate ne contient aucun phos-

phate terreux, on ajoute du carbonate sodique à la dissolution,

on l’évapore à siccité et on traite le résidu par l’eau; s’il contenait

un phosphate terreux, ce qui ariive ordinairement, ce sel reste

indissous.
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fondu s’introduit avec le carbonate sodique dans ie char-

bon; les sels terreux au contraire restent sur le charbon
pendant que le sel sodique est absorbé.

Carbonate lUhlqiLe. 11 est très-peu soluble, entre en

fusion au rouge-brun
, et laisse une masse d’un blanc

d’émail, à cassure matte. Sa dissolution aqueuse dé^

pose pendant l’évaporation une croûte saline irrégu-

lière. Ce sel est insoluble dans l’alcool. Api'ès avoir été

saturé de gaz acide carbonique, il est un peu plus so-

luble, et donne, par l’évaporation spontanée, une croûte

de petits grains cristallins
,
qui décrépitenf fortement

quand on les chauffe. On rencontre le carbonate lithique

à 1 état de dissolution dans quelques eaux minérales de

la Bohême.

Oxalate lithique. Ce sel cristallise
,
quoique diffi-

cilement, en masses salines peu volumineuses et opaques

qui affectent la forme de champignons; il se dissout fa-

cilement dans l’eau. Avec un excès d’acide, il forme un
sel peu soluble, qui se dépose à l’état de petits grains

cristallins transparens.

Borate lithique. Ce sel ressemble au borax
;

sa sa-

veur et ses réactions sont alcalines. Au feu il se hour-

souffle, puis se fond en un verre limpide.

Acétate lithique. Ce sel est déliquescent et donne,

par une évaporation prolongée, une masse semblable a

de la gomme, qui n’offre aucune trace de cristallisation.

Tartrate lithique. Il est très-soluble, surtout quand

il contient un excès d’acide. La dissolution s’effleurit

pendant l’évaporation. Quand on neutralise le bitartrate

potassique ou sodique par du carbonate lithique, il se

forme un sel double qui se dissout facilement dans

l’eau, et donne, par l’évaporation, des cristaux pris-

matiques, qui s’effieurissent à la surface
,
quand on les

laisse en contact avec l’air.

Mucate lithique. H forme des aiguilles blanches et

brillantes, qui perdent leur transparence à l’air et se

dissolvent facilement dans l’eau.

Maiate lithique. En évaporant la dissolution de ce
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sel, soit neutre, soit avec excès d’acide, on obtient un

sirop incristallisable
,
qu’on ne peut réduire, à l’aide

d’une douce chaleur, eh une masse saline solide.

Benzoate lithique. Il se dessèche, par l’évaporation
,

en une masse blanche, opaque, nullement cristalline,

qui se dissout facilement dans l’eau.

Sélénite lithique. Il s’humecte à l’air, entre en fusion

au-dessous de la chaleur rouge, et donne un liquide

jaune qui se prend, par le refroidissement, en une
masse cristalline, translucide, à éclat nacré, com-
posée de, grandes lames.

Chromate lithique. Il est très-soluble
,
et cristallise

en prismes obliques, de couleur jaune.

C. Suljosels de lithium.

On obtient le sulfure lithique, qui sert de base à ces

sels, en réduisant le sulfate avec du charbon en poudre

dans une cornue de porcelaine. Il faut éviter l’emploi

d’un excès de charbon
,
dont la présence donnerait à la

masse réduite des propriétés pyrophoriques. Le sulfure

lithique est assez soluble dans l’eau. Une très-petite

quantité de fer suffit pour donner à la dissolution

une teinte verte qui se conserve long- temps, même
pendant la digestion en vases clos. C’est de préférence

à l’état de dissolution qu’on emploie le sulfure lithique

pour préparer les sulfosels de lithium.

Sulfhjdrate lithique. On le prépare en saturant de

sulhde hydrique une dissolution de sulfure lithique
;
on

obtient une dissolution incolore
,
qu’on évapore dans une

cornue au milieu d’une atmosphère de gaz hydrogène,

jusqu’à consistance légèrement sirupeuse. On obtient

ainsi une liqueur d’un jaune de miel pâle
,
qui ne

cristallise pas même à — lo degrés. On continue

à l’évaporer dans le vide
,

sur de la potasse cal-

calcinée, jusqu’à ce qu’elle ne coule presque plus
; on

y voit alors paraître une masse saline irrégulière , et

peu à peu tout le liquide passe à cet état. Cette masse

s’humecte à l’air, et se dissout facilement dans l’alcool.
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Évaporée au contact de l’air, la dissolution donne de

longs prismes jaunes, qui sont du sulfure de lithium

contenant deux fois autant de soufre que la sulfobase.

Si l’on fait passer un courant de gaz sulfide hydrique

sur du carbonate lithique chauffé au rouge, on obtient

une masse d’un brun foncé, qui finit par fondre, et qui

après le refroidissement est légèrement jaunâtre
,
ou

presque incolore. Cette masse précipite les sels manga-
neux avec dégagement de gaz sulfide hydrique; elle con-

siste, par conséquent, en sulfhydrate lithique anhydre
,

qui, de même que les sels correspondans des autres alcalis

fixes, supporte la chaleur rouge sans être décomposé.

SuifOcarbonate lithique. Il est presque aussi soluble

dans l’eau que le sel précédent, et donne, quand on

évapore sa dissolution jusqu’à siccité, une masse sa-

line qui s’humecte promptement à l’air. Il est très-

soluble dans l’alcool.

Sidfarséniate lithique. Sulfarséniate neutre. Il

ne cristallise pas, mais se dessèche, en une masse jaune

citrine, qui n’attire pas l’humidité de l’air et se redissout

totalement dans l’eau. 2 ° Sulfarséniate sesquilithique.

Il est précipité par l’alcool sous forme de grandes pail-

lettes cristallines, brillantes et incolores, qui se dissol-

vent facilement dans l’eau
,
prennent la forme de pris-

mes hexaèdres par le refroidissement rapide d’une dis-

solution bouillante, et cristallisent par une évaporation

spontanée en prismes tétraèdres aplatis
,
à hase rhom-

boïdale. Pendant et après la calcination
,

il se comporte

comme le sel sodique. 3^ Le bisulfarséniate et le sur-

sulfarséniate lithiques ressemblent beaucoup aux sels

sodiques correspondans.

Sulfarsénite lithique. Il présente les mêmes pro-

priétés que les sels analogues de potassium et de so-

dium.

Hjposulfarsenite lithique. Il n’a pas été examiné.

SuifOmolybdate lithique. Il est très-soluble dans

l’eau
,

et ne peut être obtenu sous forme cristalline.

Quand on évapore sa dissolution, on obtient un sirop
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brun qui ne donne aucun depot par le refroidissement;

en continuant de l’évaporer, il conserve pendant long-

temps de la mollesse, et finit par se réduire en une

masse solide, d’un rouge foncé, qui n’attire pas l’hu-

midité de l’air. Soumis à l’action de la chaleur, le sul-

fomolybdate lithique se décompose totalement; le ré-

sidu traité par l’eau
,
abandonne à celle-ci du bisulfure

de lithium
,
tandis que la totalité du molybdène reste

à l’état de sulfure gris. Ce sel se combine avec un excès

de sulfide molybdique et produit ainsi un sursel, sem-

blable aux sels correspondans de potassium et de so-

dium.

HjpersuifOmolybdate lithique II se présente sous

forme d’une poudre demi-cristalline, de couleur jaune

claire, et semblable aux hypersulfomolybdates des sulfo-

bases précédentes. L’eau bouillante le dissout en prenant

une couleur rouge. La dissolution n’abandonne rien par

le refroidissement, et donne, quand on l’évapore, une

masse rouge, extractive, très-peu soluble dans l’eau

froide.

Sulfotellurate trilithique. Il forme une dissolution

jaune
,

qu’ôn ne saurait faire cristalliser
,

et qui se

décompose facilement à l’air.

FIN DU TROISIÈME VOLUME.
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